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RESUMEN :

I .- Introduccidn.
Se hace mencién del proposito general de este trabajo.

I1.~ Implicaciones del uso de la regla de fases de Gibbs en el comporta-
miento de fases.
En este capitulo se repasa y se define algunos conceptos basicos,
ademds de analizar la regla de fases para diversos sistemas, constan-
do éstos desde un componente hasta los sistemas multicomponentes.

III.-Descripcién general de las ecuaciones de estado.
Se analizan las ecuaciones de estado, desde los primeros intentos
realizados por Boyle hasta una descripcion general de las ecuaciones
de estado mds usadas atualmente.

IV.~ Egquilibric termodindmico lfquido-gas.
Se explica la relacién conocida como constante de equilibrio, como un
medio para encontrar la distribuccién de un componente en la fase de
vapor y la fase liquida y las diversas formas de cuantificarla.

V.- Consideraciones tedricas de aplicacidn.
Se justifican y se delimitan las diferentes aplicaciones de los con-—
ceptos vistos en los capitulos precedentes.



CAPITULO I.- INTRODUCCION
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El presente trabajo ha sido desarrollado con la finalidad de crear un
vinculo entre el conocimiento tedrico que Se maneja en ingenieria petrole-
ra y los conceptos que han permitido el establecimiento y desarrollo de
las llamadas ciencias fisicoquimicas. Por tal motivo se consideran cua-
tro temas en el desarrollo de este trabajo.

En “Implicaciones del wuso de la regla de fases de Gibbs", se retoma el
concepto de la regla de fases para explicar las implicaciones tedricas
que conllevan los métodos de caracterizacién volumétrica, utilizada en
sistemas de hidrocarburos asi como de entender la terminologia empleada en
diagramas de fases: para ello se hace una revisién desde los conceptos
bdsicos de termodinamica hasta una aplicacidn sistematizada de la regla
de fases en diversos sistemas constituidos por uno © mds componentes.

Por otra parte, en la “"Descripcién general de ecuaciones de estado”, se
hace un recorrido evolutivo del desarrollo de las llamadas ecuaciones de
estado., inicidndose con los primeros intentos hechos por Robert Boyle has-
ta las conocidas ecuaciones cubicas, no sin antes mencionar las conside-
raciones bdsicas empleadas en el desarrollo de estas ecuaciones asi como
las diferentes leyes que coadyuvaron, como son la ley Charles y la de Avo-
gadro entre otras. Ademds se le da también una especial atencidén al grado
de madxima evolucion que se llevéd a la ecuacioén del gas ideal, mediante la
creacidén del factor de compresibilidad. lo cual permitid una aplicacion
aproximada y acorde a log gases reales. Con relacion al desarrollo de
ecuaciones de estado de gases reales, se comenta las diversos considera-
ciones que permitieron desarrollarlas, inicidndose con la ecuacidén piconera
desarrcllada por el fisico Holandés Van der Waals y terminando con una ex-—
plicacion general de las ecuaciones mas conocidas utilizadas en ingenieria
petrolera.

En el tema de "Equilibrio termodindmico liquido-gas™, se comenta con un
punto de vista teérico, el desarrollo de los diversos métodos que permiten
evaluar la constante de equilibrio, debido a que dicha constante nos fa-
cilita encontrar la distribuccién de un componente en un sistema heterageé-
neo. Adicionalmente se escribe la razén y la "limitacion” de las diferen~
tes representaciones gréaficas gue se utilizan.

Por Gltimo en "Consideraciones tedricas de aplicaéién“. se trata de dar
una vision amplia de cémo wutilizar en forma conjunta los conceptos desa-
rrollados en los temas anteriores.

Uno de los objetivos principales del presente trabajo es plantear la ga-
ma de conocimientos que involucra el estudio de sistemas de hidrocarburos
en equilibrio termodindmico, con el fin de evitar que el profesionista
no ignore &1 origen y las limitaciones de los conceptos gque se manejan en
la industria, optimizando su aplicacién, para un aprovechamiento adecuade
del petrdéleo.



CAPITULO II.- IMPLICACIONES DEL USO DE LA REGLA DE FASES DE GIBBS EN EL
COMPORTAMIENTO DE FASES.

INTRODUCCION :

El método de caracterizacion utilizado en mezclas de hidrocarburos, se
basa en el comportamiento volumétrico de sistemas multicomponentes bajo
diferentes condiciones de presién y temperatura, generdndose c¢on esto,
diversos valores de relacién presién-volumen-~temperatura en un sistema de
composicién constante, obteniéndose de esta manera 1o que se conoce como
diagrama de fases. Esto nos permite dar una clasificacién inicial a los
filufidos que contiene un yacimiento y por ende al yacimiento mismo.

La finalidad del presente capftulo es el de explicar los diferentes fe-
némenos que ocurren en diversos sistemas de hidrocarburos conocidos, desde
la perspectiva dada por la regla de fases de Gibbs.



CONCEPTOS BASICOS:

Se define como sistema a cualquier porcién del wuniverso aislado en un
recipiente inerte, con el fin de estudiar el efecto de las diversas varia-
bles sobre él1. Un sistema cerrado es aguél que no intercambia materia con
sus alrededores pero si energfa; en cambio un sistema abierto serd aquél
que 8i tiene un intercambio de energia y de materia. Ademds un sistema
puede ser homogéneo cuando contiene unicamente una fase, mientras que uno
heterogéneo contiene mds de una.

Se llama fase a la porcién homogénea de un sistema fisicamente diferen—
ciable: si en un sistema coexisten “hielo", liquido y vapor, cada fase
o porcién puede ser continua como liquida o gaseosa o como masa de crista-
les.

Las fases presentes en un sistema podrdn ser sustancias puras o solucio-
nes de éstas. Una solucién verdadera estd definida como una mezcla fisi-
camente homogénea de dos o mds sustancias. Esta definicién no seflfala res-
triccidén sobre la cantidad relativa de constituyentes y en consecuencia
una solucién puede ser liquida, gaseosa o sélida y variar de composicidn,

Este ultimo hecho excluye, como es natural, a los compuestos puros (como
el agua, cloruro de sodio, etc.), debido a que en estos existe una rela-
cion fija y definida entre los constituyentes.

Cuando se dispersan intimamente a nivel molecular varias sustancias que
no reacionan entre si, se obtiene una mezcla o solucién a la cual se le
llama disclucién. Conviene referirse a la sustancia que se disuelve como
soluto y aquella en la que se realiza la disolucién como solvente. Tanto
el solvente como el solute pueden ser gases, ligquidos o sélidos.

Cuando wuna solucién contiene, a una temperatura dada., tanto soluto como
puede disolver se dice que es saturada: cuando tiene una cantidad menor de
soluto se le denomina no saturada o bajosaturada. o por le contrario con-
tiene una cantidad mayor de soluto, se le llama sobresaturada o supersatu-
rada. Este ultimo tipo de solucion existe por deficiencia de solvente, da-
da por una variacién en la temperatura y/o la presién, siendo sumamente
inestable debido a que la cantidad de soluto en exceso tiende a disgregar-
se, esto es, a separarse de la solucidn.

La cantidad de sustancia que se disuelve o la solubilidad de una sustan-
cia en otra, depende de la naturaleza quimica del soluto y del solvente
ademas de la temperatura y de la presidén que existe en el sistema; al fe-
némeno por el cual las moléculas o iones de un soluto se hallan circunda-
dos de un modo estable por moléculas del disolvente se le denomina solva-
tacidén.

El grado de solubilidad presente en una solucién depende directamente de
la afinidad quimica de los componentes, es decir, de su semejanza quimica
a nivel enlace molecular. En sustancias muy préximas quimicamente, en su
estructura molecular como el alcohol y el agua, se mezclan y se disuelven
entre si en todas las proporciones sin limite de saturacién, por lo que
dice que tales sustancias son miscibles. Cuando las sustancias no son afi-
nes quimicamente no se disuelven entre si en cualquier proporcién, dicien-



dose que son inmiscibles. Dentro de los extremos de la solubilidad. men-
cionados, existe un tercer tipo, el cual ocurre cuando un solvente es ca-
paz de disolver wuna cantidad limitada de soluto y a la vez este solute
puede disolver una cantidad de la otra sustancia, en consecuencia en cier-
ta proporciones de una u otra de las sustancias, se puede obtener una so-
lucidén totalmente miscible, sin embargo. cuando se tienen concentraciones
fuera de los limites de saturacién. se forman dos capas de soluciénes, en
tales condiciones se dice que las sustancias son -parcialmente miscibles.
Lo anterior acontece solamente en 1liquidos, un caso tipico se presenta
cuando se disuelven éter y agua, el éter puro disuelve cierta cantidad de
agua para formar una solucién saturada de agua en éter, mientras gque el
agua disuelve una cantidad limitada de éter dando una solucién saturada de
éter en agua, por lo gque en proporciones adecuadas de uno u otro de estos
liquidos se puede obtener una solucidén miscible, pero cuando se toman pro-
porciones fuera de los limites de saturacidén de una de ellas se forman
dos capas, una constituida de una solucién de éter en agua y otra de agua
en éter.

En el caso de gases, estés son miscibles en cualquier proporcién y for-
man soluciones gaseosas cuyas propiedades resultan aditivas y ademds cuan-
do la presidén total a que estan sometidas no es muy grande se rigen por
la ley de Dalton y para el volumen por la ley de Amagat.

De lo anterior surge la siguiente clasificacién para los distintos tipos
de soluciones "liquidas” (gases licuados y/o liquidos):

1.-Completamente miscibles;
a.-Zeotrdépicas; separables por destilacion fraccionada. esto es, me-
dieante el proceso de destilacidn del petrdleo o del

aire ligquido.

b.-Azeotropicas;: mezclas de punto de ebullicidén constante, esto es, in-
separables por destilacién fraccionada.

(387

.~Parcialmente miscibles.

3.~Inmiscibles.

El estado termodinamico es la descripcion completa de la condicidn de un
sistema en un instante a través de sus propiedades termodindmicas, es de-
cir, el estado de un sistema queda identificado por el conjunto de valores
que tienen las propiedades termodindmicas en ese instante. Por un estado
estable o permanente. se entiende que es aquel en el que todas las propie-
dades del sistema permanecen constantes. Un Proceso ocurre cuando el sis-
tema pasa de un estado termodindmico a otro.

Una propiedad termodindmica es cualquier caracteristica o atributo del
sistema que puede evaluarse cuantitativamente en observacidn directa o in-
directa. Las propiedades dependen exclusivamente del estado o condicion
fisica del sistema, siendoc independiente de la trayectoria por medio de la
cual se haya alcanzado ese estado, por eso se dice que las propiedades son
"funciones puntuales".
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Las propiedades termodindmicas de un sistema se pueden clasificar en:

a) Extensivas: Son aquellas que dependen de la cantidad de sustancia
del sistema. por ejemplo; la masa total, el volumen y
la energia, entre otras.

b) Intensivas: Son las que no dependen de la cantidad total de la
sustancia (es decir de la masa), como la densidad, el
indice de refraccién, presién, temperatura, volumen es-
pecifico, etc.

Si el valor de una propiedad extensiva se divide entre la masa del sis-
tema. la propiedad resultante se conoce como propiedad especifica, la cual
es una propiedad intensiva; por ejemplo al dividir el volumen entre la ma-
sa del sistema se obtendrd el volumen especifico cuyo reciproco es la den-
sidad.

En ausencias de fuerzas electromagnéticas., las propiedades extensivas de
una sustancia dependen de dos de tres variables (presidén, temperatura y
volumen), debido a que en un principio se supone que el sistema posee una
ecuacién que relaciona a la presidén, temperatura y volumen: esto hace que
una de las variables resulte dependiente, eligiendose por facilidad a la
presién y la temperatura como las variables (termodindmicas) independien-
tes. Por otra parte, cuando el numero de moles (n) es constante, las pro-
piedades extensivas en un sistema dependen unicamente de la presién y de
la temperatura, que por definicién son independientes de n, y de aqui, que
la presién y temperatura sean las unicas variables independientes conside-
radas

La composicién de una fase se suele expresar tomando como base al peso
o al volumen, ahora bien las composiciones que se expresan en base al peso
son independientes de la temperatura y la presién. '

Las expresiones mds comunes de concentracién en funcién del peso, en una
solucién., son las siguientes:

a).-Porcentaje en peso: dada por la fraccién de sustancia en peso. di-
suelta expresada como: peso de soluto/100g de
solucién.

b) .~Fraccién molar : es el numero de moles de un constituyente en
particular en la mezcla dividida por el numereo
total de moles presentes, esto es ;

Moles de un componente A
Fraccién molar de A =

Moles totales presentes

¢).-Molalidad : se define como el numero de moles de sustancia
disuelta (soluto) por 100g de solvente.

d}.-Molaridad : es el numero de moles de soluto por litro de
solucién ( o disolucién).



REGLA DE FASES DE GIBBS:

Todos los cambios existentes en la naturaleza se deben a la tendencia de
los sistemas por alcanzar una condicién de mé&xima estabilidad o equilibrio
ante la accién de cualquier variable externa a los mismos.

En 1876 Gibbs establecié por vez primera que hay una relacién fija
entre el nuimero de grados de libertad, de componentes y fases presen-—
tes en un sistema. Esta relacién es conocida como Regla de Fases. en
donde se especifica que en un sistema en equilibrio, el numero de fases
(F), el numero de componentes (C) y el nuimero de grados de libertad o va-
riancia (L) se relacionan por la férmula:

F+L=~=C+2

en donde con el nombre de variancia o grados de libertad significa el nu-
mero minimo de variables independientes (tales como la presidén, temperatu-
ra, concentracién) que deben especificarse a fin de definir las variables
(o propiedades) restantes del sistema. Para especificar sin ambigUedad una
propiedad en una sistema o solucién es necesario establecer la temperatu-
ra, presion y composicién gue corresponde al valor unico de esa propiedad.

Lo anterior queda descrito en el Pricipio de reproducilidad de los es-
tados que enuncia gque una vez que se hayan evaluado los valores de las
variables independientes de un sistema con respecto a una dependiente (una
propiedad), el estado de la misma queda determinada y solo bastard fijar a
las variables independientes un valor para repetir asf mismo el valor co-
rrespondiente de la propiedad en cuestién.

DEDUCCION DE LA REGLA DE FASES:

Al considerar un sistema de C componentes en el que existen F fases pre-
gentes, se tiene gque, para definir la composicién de cada fase es necesa-
rio especificar la concentracién de los (C-~1) constituyentes puesto que el
otro restante queda definido por diferencia, con respecto a los primeros.
Al tener F fases presentes, el numero total de variables de concentracioén
serd F(C-1), que junto con la temperatura y la presién constituyen un to-
tal de (F(C-1)+2) variables: las cuales para definirlas debemos disponer
de un (F(C-1)+2) numero de ecuaciones y ademds considerar que el equili~-
brio entre las diversas fases de un sistema es posible, sdélo si, la ener-
gia libre molal parcial de cada constituyente de una fase es igual a la
del mismo contituyente en cada una de las fases restantes. Como la energila
libre molal parcial de un constituyente es funcioén de la presién y la tem-
peratura y hay ademds (C-1) variables de concentracién, se deduce entonces
que la condicién de equilibrio permite tener una ecuacién de entre
las de cada constituyente distribuido entre dos fases cualesquiera. Por lo
que al existir F fases, dispondremos de (F-1) ecuaciones para cada consti-
tuyente, y para C contituyentes habrd C(F-1) ecuaciones: si el numero es
igual al numero de variables, el sistema queda completamente definido, sin
embargo, no es el caso general y el numero de variables excede al de ecua-
ciones en L, donde:

L = Namero de variables - Numero de ecuaciones
= F(C-1)+2 - C(F-1)
= C-F+2



acomodando términos se tiene;
L+F=C+2 ... IT.1

Al hacer esta derivacién se ha supuesto que cada componente se encuentra
en cada una de las fases, de no ser asi y faltase en una de ellas, el
numero de variables de concentracién disminuye en uno, pero a la vez lo
hace también el nimero posible de ecuaciones, de aqui que el valor (C-F),
Yy por lo tanto L permanece constante, no importando si cada constituyente
se halla presente o no en todas las fases. Asi la regla de fases no pre-
senta restricciones por suposiciones hechas, y su validez es absolutamente
general, con tal que exista equilibrio termodin&mico en el sistema.

El valor principal de la ecuacién II.1 estd en la obtencidén de diversos
tipos de grdficas, en donde se representan las condiciones de equilibrio
existentes en sistemas heterogéneos.

EQUILIBRIO TERMODINAMICO:

Un sistema se encuentra en equilibrio termodindmico cuando no puede mo-
dificar su estado en forma espontdnea. El equilibrio termodindmico o ver-
dadero implica que el sistema se encuentre en equilibrio térmico, mecdnico
Yy quimico. Se tendra un equilibrio metaestable cuando el sistema se en-
cuentra en un equilibrio termodindmico, pero no asi en el estado mds esta-
ble que puede alcanzar. Ambos estados de equilibrio se alcanzan sin que
importe el proceso seguido para lograrlo.

Los equilibrios termodinamicos se clasifican en dos grupos:

a).-Los homogéneos : Son los que se establecen en un sistema en el
cual solo existe una fase.

b) .-Los heterogéneos: Es aquél que ocurre en un sistema con mds de una
fase.

En un sistema heterogéneo se tendrd equilibrio termodindmico, cuando se
establezca una condicién din&mica, en donde las particulas individuales
de jan una fase(s) para entrar a otra en forma constante, presentdndose en
este caso un equilibrio dindmico; ademds las proporciones relativas de los
componentes determinan la "posicién" (o condicién) de equilibrio, lo cual
puede desplazarse al cambiar las condiciones o el valor de las variables
independientes, por lo tanto un sistema en equilibrio representa una con-
dicién de reversibilidad en un sistema cerrado.

RELACIONES DE EQUILIBRIO PVT (Presién-Volumen-Temperatura):

El primer dato de relaciones de equilibrio o relaciones PVT de una sus-
tancia fue obtenida por Andrews en 1861 con el Dioxido de carbono, midien-
do para ello la variacién del volumen del COz con respecto a la presién a
diferentes temperaturas.



En la figura II.1, se indican las l{neas isotermas (lineas P-V a dife-
rentes temperaturas), ademds de las distintas 4reas que indican las condi-
ciones en que el COz estd en una fase y ademds de remarcar en donde puede
coexistir en estado lfiquido y gaseoso. De esta manera se demostrd la exis-
tencia de lo que se denomino punto critico.

Para una mejor entendimiento de los diagramas de equlibrio de fases o
relaciones de equilibrio PVT y de un uso adecuado de la terminologia em-—
pleada, aplicaremos la regla de fases para diversos sistemas conocidos,
considerando para ello la presencia de un tipo unico de estado sélido, a
causa de la gran diversidad de arreglos cristalinos existentes.

A) SISTEMAS DE UN COMPONENTE:

Al analizar el sistema "agua" nos encontramos que los tres estados pro-
bables que se puede presentar son: sélido, liquido y vapor, por lo que en
el sistema pueden presentar una, dos o tres fases en equilibrio las
cuales pueden estar involucradas en tres equilibrios bifdsicos (liquido
-vapor, sélido-lfiquido., vapor-sélido) y un equilibrio trifdsico (liquido-
vapor-sélido).

Al usar la regla de fases para un compuesto, C=1, se tiene que:

a) Para F=1 ; L=2, le corresponde un sistema BIVARIANTE.
b) Para F=2 ; L=1, le corresponde un sistema un sistema MONOVARIANTE.
c) Para F=3 ; L=0, le corresponde un sistema un sistema INVARIANTE.

Cuando el sistema es bivariante existen dos grados de libertad y se eli-
gen a la temperatura y a la presidn como variables independientes, la re-
gla de fase predice que ambas deben quedar establecidas para definir la
condicién de equilibrio, por lo que se deduce entonces, que en un diagrama
Presién-Temperatura cada fase ocupa una drea y como son tres fases que
pueden existir en el mismo, se infiere que existen tres dreas en la graéfi-
ca, una para cada fase,

Por otra parte, cuando dos fases estdn en equilibrio, la regla de fases
nos indica que el sistema es monovariante, esto es, para cada valor de
temperatura elegida le corresponde un valor de presién o viceversa, por lo
que el sistema queda definido en funcién de una sola variable, lo cual de-
termina una linea o curva de equilibrio entre las fases.

Una inspeccién en los equilibrios del sistema nos indica que los datos
necesarios para la construccién de una grafica P-T serdn: a) una curva de
presidén de vapor (liguido-vapor) o linea de saturacién, b) una curva de
subliminacién (Sélido-vapor), c¢) una curva de fusién (sdlido-liquido), d)
un punto de equilibrio triple (sélido-1fquido-vapor).

Para comprender lo anterior, se considera una celda en la cual se en-~
cuentra aislado un liquido: si se le hace un determinado vacio o se depre-
siona a temperatura constante, el liquido se evaporard en parte y ejercerd
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una presién andloga a la de un gas, pudiéndose observar que se establece
equilibrio entre estas fases. El valor de la presidén que ejerce el gas es
caracteristica para cada sustancia o solucién y es constante a una tempe-
ratura dada, a esta presién se le conoce como presién saturada de vapor o
de saturacidn.

A medida que se le incrementa la temperatura a la celda, el liquido se
se evapora mds, provocando un incremento en la presién. Ademds en todas
las condiciones de equilibrio que se presente existe un limite definido de
demarcacién o menisco entre las fases, la cual se hace indefinida y desa-
parece al alcanzar una temperatura especifica; a esta temperatura las pro-
piedades del liquido y del vapor se hacen identicas y no hay distincién
entre ambas fases. Un sistema en esta condicion de equilibrio, se encuen-
tra en el punto critico y como consecuencia la temperatura, la presidén y
el volumen correspondiente en ese punto, se le conocen respectivamente
como temperatura, presién y volumen criticos: estos valores son constantes
y caracteristicos para cada sustancia o solucién, denomindndose como con--
secuencia de ello constantes criticas.

Al calentar la celda ligeramente por encima del punto critico no hay
evidencia de que exista liquido y ese estado se conservard independiente-
mente de cuanto se caliente o cuan sea la presién. A la madxima temperatura
a la que coexisten la fase liquida y gaseosa se le denomina cricondenterma
y solamente en sistemas monocomponentes le corresponde al valor de la tem-
peratura critica.

Los fendmenos criticos son reversibles, es decir, al cambiar las coorde-
nadas termodinamicas del sistema correspondiente a este estado de equili-
brio se tendrd también una variacién en el estado fisico del sistema, el
cual se manifestard nuevamente al retomar los valores de presion y/o tem-
peratura originales.

Si se ubican, en un diagrama P-T, las coordenadas termodinamicas de la
linea de saturacién, y se varian la presién y/o la temperatura para sub-
enfriar cuidadosamente al sistema, se observard que en el liguide se crea
un equilibrio llamado metaestable; en tales condiciones de laboratorio, se
prolongaria una linea hipotética de equilibrio entre un liquido subenfria-
do y una fase gaseosa. Este fenémeno es dificil que se presente en la na-
turaleza, por lo general al enfriarse un liquido en presencia de su vapor
obtendremos un sélido y como consecuencia, tendremos, un valor (nico de
presién y temperatura en donde estardn en coexistencia un sé6lido, un 1{-
quido y un vapor; a este punto se le denomina punto triple, por lo tanto
el sistema que lo "contiene" se vuelve invariante como se deduce de la re-
gla de fases. Al decrecer la temperatura desaparecen la fase l{quida y !la
gaseosa, conservdndose asi la fase sélida, ademds si se aumentan la tem-—
pertura a presién constante (proceso 5-G) se presentard un valor de tempe-
ratura que junto con la presién conformardn una coordenada de la linea de
subliminacién o de equilibrio sélido-gas, por 1o que esta linea de -equi-
librio converge en el punto triple. Al ubicarse nuevamente en el estado
s6lido, se verd que al aumentar la presién a temperatura constante (pro-
ceso S-L) se tendrd de igual forma una coordenada termodinamica de la 1i-
nea de equilibrio sélido-liquido o linea de fusién, la cual parte o con-
verge en el punto triple, figura II.2.
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Por otra parte al eligir a la presién y al volumen como variables in-
dependientes, se observa en una grafica Presién-Volumen; tres &reas, una
para cada fase y ademds de tres dreas de coexistencia entre las diversas
fases como se muestra en la figura II.3.

Al centrarnos en las coordenadas termodindmicas que marcan la existencia
de la fase liquida y la fase gaseosa y el 4rea de equilibrio entre ellas,
denominado domo de vapor en el diagrama P-V, tendremos que el 4&rea bajo
de la curva de saturacién ACB se conoce como regién humeda, y a la mezcla
de liquido y vapor en esta regién, como vapor o gas humedo.

La linea AC corresponde a los estados de 1liquido saturado o curva de
burbujeo y a la linea CB a los estados de vapor saturado o curva de roclo.
El punto C es el punto critico y corresponde a la mdxima presién a la
que coexisten 1las dos fases (o cricondenbara). A presiones mayores a la
presién critica, solamente, una fase puede existir, ya sea en forma gaseo-
sa o liquida. Por otra parte un sistema en estado l1fquido se le denomina
liquido subenfriado o liquido comprimido, y en estado gaseoso se le deno-
mina vapor sobrecalentado.

Al construirse un diagrama tridimensional P-V-T, figura I1.4, se puede
comprender la existencia de n puntos triples, al relacionar simplemente
la presién, el volumen y la temperatura.

SISTEMAS MULTICOMPONENTE:

En especialidades de estudio como la termodindmica, la fisicoquimica,
etc, y como consecuencia de ello en la industria petrolera se utiliza el
término de sistema(s) multicomponente, los cuales son sistemas constitui-
dos por dos o mds componentes.

B) SISTEMAS DE DOS COMPONENTES:

Para un sistemp de dos componentes, C=2, la regla de Gibbs toma la si-
guiente expresioén:
F+L=C+ 2 =4

En donde los grados de libertad L puede tener un valor de 1, 2 o 3; para
representar grdficamente estas variables, se requiere el uso de diagramas
tridimensionales los cuales resultan complicados, para evitar las compli-
caciones de este tipo de grdficas frecuentemente se da un valor fijo a
determinadas variables y entonces se estudia la variacién de las restan-—
tes. Algunos autores denominan a este procedimiento como la regla de fases
condensada, la cual se escribe como;

F+L =C+ 2 ~R'
donde R' es el numero de grados de libertad a los que se le da un valor

constante (con un propésito practico), L' es el numero de grados de liber-
tad restantes cen los cuales se definird el estado termodindmico del sis-
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tema. Esta variante de la regla de fases es de gran utilidad en el estudio
Yy andlisis de sistemas multicomponentes. Ya que la regla de fases general
nos dice que al tener una fase lfquida o gaseosa F es igual a 1, y para un
sistema de dos componentes tendrd una variancia (L) igual a 3. con lo.cual
se puede obtener un diagrama tridimensional, empleando para ello a la pre-
sién, temperatura y la composicién como ejes en la misma, figura II.5

En la figura anterior, se corrobora que al aplicar la regla de fases ge-
neral, en una regién de dos fases, se tendrd una variancia (L) igual a 2,
por lo que una de las variables independientes debe fijarse, permitiendo
crear una drea correspondiente de la misma regién. Para evitar las difi-
cultades generadas en la configuracién y andlisis de una figura tridimen-
sional se utiliza la regla de fases condensada, la cual nos indica que
para el caso de una fase, se le debe asignar a una de las variables inde-
pendientes un valor fijo, teniendo entonces un valor de R' igual a 1; su-
pongamos que Se toma a la temperatura como constante lo cual nos permitird
tener una "variancia" (L') igual a 2, con lo cual se genera un diagrama de
presién Vs composicion*; ahora bien para delimitar la regién de dos fases
se debe considerar un valor L' igual 1, como nos lo indica la regla de fa-
ses condensada,

Al analizar una solucién zeotrépica resulta que las propiedades de ésta,
son una combinacién de las propiedades de sus componentes asi como de la
cantidad o concentracién en que estos estén presentes, se tiene por ejem-
plo que el punto de ebullicién a presién constante estard situado entre la
t.emperatura de los puntos de de ebullicién de los componentes puros, figu-
ra II.6, de igual manera sucederd con la temperatura critica la cual es-
tard situada entre la temperatura critica de los componentes puros.

Un tratamiento similar al considerado en sistemas de un sélo componente,
se le da a la regién de dos fases para sistemas zeotrdpicos de dos com-
ponentes.

En la zona de dos fases de los diagramas P o T Vs composicién; se trazan
ya sea isotermas en el caso de que se haya elegido la presioén como la
variable fija o isobaras cuando haya sido la temperatura, figura II.7, el
trazo abc se le nombra linea de reparto y conecta las "regiones'" de la fa-
se liquida (c) con la fase de vapor (a). se puede observar que a una pre-
sién y una concentracién definida en la composicidn global, le corresponde
el punto b; en consecuencia el sistema estard formado por vapor de compo-—
sicién "a" en equilibrio con el liquido de composicién "c' pudiéndose cal-
cular la razén entre las cantidades presentes de liquido y vapor, mediante
la siguiente expresién:

cantidad de vapor longitud bc
Lf = =
cantidad de lfquido longitud ab

1.- Para comprender la dificultad de} andlisis de una figura tridimensional se debe recordar que el eje de la compo-
sicién nos da un rango de valores de las diferentes combinaciones de composicién del sistema.
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Los datos necesarios, se pueden obtener mediante una construccién geomé-
trica: unase A con "a" y B con "c¢" prolongando hasta intersectar, trdcese
una linea que pase por el punto de interseccién y el punto "b" hasta cor-
tar con el eje AB o de composicién en un punto de composicioén Z, ver figu-—
ra II1.7.b.

Por tridngulvs semejantes se tiene;
AZ ab cantidad de liquido

ZB bc cantidad de vapor

C) SISTEMAS DE TRES COMPONENTES:

En sistemas de tres componentes, C=3, la regla de fases nos indica lo
siguiente:
L=C+2-F=5-F

en donde el numero maximo de grados de libertad serd de cuatro y estéd su-
cede cuando el sistema presenta una fase, por lo que se tendrdn cuatro
variables independientes: presién, temperatura y la concentracién de dos
componentes. E} numero maximo de variables independientes nos representa
una dificultad para graficar los diferentes equilibrios de fases, por lo
gque para allanar dicha dificultad se aplica la regla de fases condensada.
con lo cual se mantiene fijo el valor de la presién y la temperatura, por
lo que se tiene una variancia fija (R') igual a 2; como consecuencia el
nimero de grados de libertad L se reduce en dos, por lo que la regla de
fases se modicada como;

L'=5-F~R'=3-~-F

Como el nimero mdximo de fases que se pueden presentar en forma simul-
tdnea son tres, se opta, por utilizar un método de representacidén grdfica
en donde una drea nos indica de nuevo divariancia, una linea monovarian-
cia y un punto invariancia. De los diversos "esquemas" que existen para
representar esto, se ha impuesto el método de tridngulo equildtero sugeri-
do por Stokes y Roozebom, y en el cual al involucrarse la temperatura
da un diagrama prismdtico, figura II.8, en donde las variables de concen-
tracién se representan en los ejes triangulares y la temperatura en el
el eje vertical, considerando que la configuracién de la misma se realiza
a presién constante.

Considerando una seccién horizontal del prisma equildtero, a partir de
un punto situado en el interior del diagrama tridngular, sea P, se pueden
trazar tres lineas PO, PT y PR, que sumadas en sus longitudes nos da la
longitud de wun eje, esté resultado de las cualidades geométricas del
tridngulo equildtero, por lo que;

PO + PR + PT = AB = AC = BC = 1 = 100%

en donde la longitud del eje se considera como la unidad o 100%, cada vér-
tice del tridngulo representa un 100% del componente que se le asigne, es-
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to es, un 100% de A, un 100% de B y un 100% de C respectivamente. Cada la-
do representa una mezcla binaria y los puntos del interior del tridngulo
representan todas las composiciones ternarias posibles, figura II.9. En el
punto P el porcentaje del compuesto A estd dado por la longitud de PR, el
compuesto B dado por la de PT y el compuesto C por la de PO.

Algunas relaciones y propiedades implicitas en los diagramas triangula-
res son las siguientes

a).— El punto D representa una mezcla de A y C tal que:

Cantidad de A DC

Cantidad de C DA

En la figura, el punto D corresponde al 60% del componente A y el 40%
del componente C. De manera andloga, el punto E representa el 60% de
60% de A y el 40% de B.

b).- Una linea paralela a uno de los lados del tridngulo representa un
porcentaje para un componente, el cual correspondera a la '"cuspide" de la
"piramide"” generada. De esta forma todos los puntos de la recta DE corres-
ponde a las mezclas con 60% de A y cantidades variables de B y de C. De
forma semejante la recta FG representa todas las mezclas que contienen 20%
de C.

Las rectas DE y FG se cortan en el punto H, el cual le corresponde una
mezcla que contiene 60% de A, 20% de C y por ende un 20 % de B, esto de-
bido a que ;

A+B+C=100%=1

c¢) .~ Para poder representar la composicién de una mezcla en un punto ubi-
cado dentro del tridngulo equildtero, por ejemplo una mezcla que contiene
50% de C y 30% de A, se observar que;

Sobre los ejes que confluyen en C (AC y BC), representar el 50% de C en
dichos ejes, y unir los puntos (Q y R), mediante una recta.

m Los puntos gque sobre los ejes que confluyen en A (AC y AB). representan
el 30% de A en dichos ejes, y unir los puntos (S y T), mediante una
linea.

El punto (P) originado por la interseccién de las lineas antes trazadas
(QR Y ST) representan la composicién deseada.
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d) .- Una recta que pase por un vértice del tridngulo representa todas las
mezclas en las que dos componentes se encuentran en proporciones constan-—
tes. Asi en la figura I1I1.10 se puede observar que el punto (X) ubicado en
el eje AB representa una mezcla de A y B en proporciones dada por Ba:aA.
Por lo que cualquier punto de la recta CX corresponde a una mezcla terna-
ria, en consecuencia la recta representa la disolucién de una mezcla ini-
cial X en el componente C puro, mientras que la recta YX representa la
eliminacién progresiva de C apartir de una mezcla ternaria de composicidn
fija(Y ).

Los sistemas ternarios pueden formar diversos tipos de soluciones, de
las cuales, las mds usuales son las siguientes:

1.- sistemas de tres liquidos con miscibilidad parcial (en un sistema
ternario resulta relativamente raro que sea completamente miscible
lo mas comun es encontrar miscibilidad parcial en uno, dos o tres
pares de liquidos y/o pseudoliquidos, como se ha observado en estu-
dios realizados (en recuperacion secundaria)):

a) Formacién de un par de liquidos parcialmente miscibles.
b) Formacioén de dos pares de liquidos parcialmente miscibles.
¢) Formacién de tres pares de liquidos parcialmente miscibles.

2.- Sistemas eutécticos ternarios incluyendo la formacién de compuestos
(una mezcla eutéctica es aquella que bajo ciertas proporciones de
composicién, ninguna otra mezcla de los componentes tiene un punto
de congelacién més bajo).

3.~ Soluciones acuosas de sales

De la clasificacidén anterior se prestard especial atencidén en su concep-
to general solo a sistemas ternarios parcialmente miscibles

Ahora bien, considérese un sistema ternario en donde dos de los tres
componentes son parcialmente miscibles (B y C) y el componente restante
(A) es miscible con los dos primeros, figura II.11, dentro de los rangos
de composicién de BE y de CF en las mezclas de By E se forman solucio-
nes miscibles, esto es, cuando la composicén global gueda fuera del 4rea
formada por las dos fases liquidas. se tendra una solucién homogénea de
los tres componentes. Se puede observar entre los puntos Ey F, los
cuales designan las composiciones de las dos fases liquidas respectiva-
mente, que el sistema se disgrega en dos fases liquidas con distintas
proporciones y que el punto G



20

PUNTO CRITICO

\
"2FASES LI1QUIDAS

E K G F ¢
Figura {11} SOLUCION PARCIALMENTE MISCI3LE.




21

representa dos fases lfquidas con una composicién global dada, cuya rela- . °

cién esta dada por;

Peso de la fase liquida con composicién E GF

Peso de la fase liquida con composicién F  GE

Al afiadirse el componente A, las dos capas modifican su miscibilidad
hasta obtener una solucién unica compuesta por los tres liquidos. Estas
variaciones de miscibilidad producidas por las adiciones sucesivas de A
en las mezclas correspondientes de B y C, se muestra en la recta GA.

Si la composicién global del sistema es cambiada de G a H por adicion de
A, se verd un cambio en las composiciones de las dos capas las cuales se
modifican de Ey F hasta E'y F'. La linea E'F', formada por los pares de
puntos de composicién de las dos capas, pasa por el punto H conectando
las composiciones de las dos capas en equilibrio, nombrdndose a esta linea
como de unién o linea de reparto.

Al continuar el proceso de adicidén de A, para obtener los puntos corres—

pondientes de composicién de las capas de liquidos, se observa que en uno
de ellos, punto D, se obtiene wuna sola capa de composicién global ubicada
en la linea GA, en consecuencia la linea de reparto en el punto D nos in-
dica que la composicién de la capa mas rica del liquido B (en el punto de
completa miscibilidad) corresponde al punto E'''.
La miscibilidad obtenida. es lograda mediante la desaparicién de la solu-
cién mas rica en B y no por coalescencia (o unién) de las dos capas en una
sola; la miscibilidad completa por coalescencia se tendra en el punto P,
llamado punto critico isctérmico o punto de doblez, en el cual las compo-
siciones se hacen 1idénticas por lo que las dos capas se unen en una de
composicién constante, para este caso una mezcla de composicidén K a la
cual se le fue agregando el liguido A.

La curva formada por los pares de puntos de composicién de las dos capas
tiquidas (EF, E'F', etc.), configuran lo que se conoce como curva binodal
(EPF). Ahora bien las parejas de puntos se 1irdn dezplazando segun la adi-
cién del 1fiquido A en el sistema, acortdandose asi las lineas y finalmente
desvaneciendose en el punto P: como el componente A no se distribuye en
forma igual entre las dos capas. las lineas de reparto no son siempre pa-
ralelas entre si, ni al eje BC.

De acuerdo a la regla de fases condensada se puede variar dos concentra-
ciones, si exceptuamos el drea interior de la curva binodal (EPF), tenien-
do que el numero de fases liquidas presentes es igual a dos y en donde
solamente se tendrd un grado de libertad disponible; al elegir una compo-
sicién en una de las fases se tendrd que todas las demds quedan estableci-
cidas. Por ejemplo si una de las fases tiene una composicién de C en el
el punto F', la otra fase va a tener una composicién constante en el punto
E' en el extremo de la 1linea de reparto; como las soluciones F' y E' se
rigen de acuerdo con la regla de fases, éstos puntos no pueden localizarse
sobre ninguna otra recta. Lo anterior se corrobora al considerar que cual-
quier mezcla, como la ubicada en el puntc H, compuesta por las mezclas de
G y A (en donde G estd dada por las mezclas E y F), tiene una composicién
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global fijada por la cantidad del- liquido A presente, y es obtenidas me-
diante la siguiente relacidn:

Peso de la mezcla A HG

T —

Peso de la mezcla G HA

esto es
HG:HA

Como consecuencia solo se tendrd un punto en el sistema en el cual las
dos fases resultan tener la misma composicién, con lo que el sistema pasa
a ser invariante. Este punto Unico resulta ser el punto critico obtenido
con respecto a un valor fijo de presion y temperatura constante.

Hasta ahora los diagramas mencionados, estdn referidos a una temperatura
en particular y a una presién que suele ser la presién atmosférica, para
evitar el manejo engorroso de varios diagramas obtenido a diferentes tem-
peraturas (resultado de un trabajo experimental a nivel de laboratorio),
es frecuente representar una familia de curwvas binodales sobre un diagrama
tridngular unico, figura II.12, en donde P1....P4 son puntos criticos.

El efecto de la solubilidad con respecto a la temperatura se ve refleja-
do en las figuras, en donde las curvas Binodales se van haciendo cada vez
més pequefias hasta desaparecer en un punto critico de solubilidad mdxima.
en el caso de figura anterior. se refiere al caso de una mezcla binaria de
de componentes By C. Por otra parte en la figura I1I.13, el sistema pre-
senta una temperatura critica., lo que origina la presencia de "curvas ce-
rradas" en las cuales se presentan dos puntos criticos (P3 y P5), obser-
vdndose que el punte critico "maximo" corresponde a la cuspide del volumem
representado en el diagyrama prismatico tridimensional.

APLICACION DE LOS DIAGRAMAS TRIANGULARES:

La preocupacién en la elaboracién de los estudios de recuperacidén o
extraccion liquido~liquido o liquido-gas, es el conocimiento de la forma
en que se reparte un soluto entre dos fases, el cual se obtiene y se re-~
presenta por medio de diagramas triangulares. Dentro de la industria
petrolera se ha utilizado los diagramas equilateros para el estudio tanto
del desplazamiento micible asi como del desplazamientc inmiscible. en
dicha representacién se llegan ha considerar pseudocomponentes.

D) SISTEMAS CON MAS DE TRES COMPONENTES:

Siguiendo el orden llevado, el siguiente sistema a estudiar, es el cons-
titufdo por cuatro componentes, al aplicarle la regla de fases a este tipo
de sistemas, se tiene que; .

L=C+2~F=4+2-F=6-F
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asi{ el numero médximo de grados de libertad es de 5 y se presenta cuando el
sistema contiene una fase, por lo que al utilizar la definicién de varian-
cia o grados de libertad se especifica un minimo de 5§ variables indepen-
dientes a fin de definir al sistema. La representacién geométrica de éste
sistema es imposible bajo los términos de andlisis anteriores. Para llevar
a cabo dicha representacién se debe aplicar la regla de fases condensada
fijando un numero determinado de variables independientes de un total de
5 ,ya que, como se ha visto hasta ahora basta tener dos grados de liber-
tad L' para poder determinar completamente un sistema. Para tener una va-
riancia igual a dos se debe determinar un numero de R' el cual se deduce
de la manera siguiente;

» Considerando la definicién de:

a) La regla de fases;
F+L=C+2 ... II.1

b) Variancia '"condensada";
L'=L-R* ... 11.2
Se tiene que al despejar la variancia (L), de la ecuacién II.1 y sustitu-
tuyendo en la ecuacién II.2, obtenemos:; )
L' + R'= C + 2 -F

Como la variancia L' debe tener un valor de 2 y las fases presentes en
el sistema es 1, nos queda que;

2+R'=C+2 -1

esto es

t R' = C -1 x

El desarrollo anterior nos indica que para un sistema compuesto por cua-
tro componentes el valor de grados de libertad a fijar serd de tres y para
un sistema de 5 serd de 4,etc,etc. Es decir con solo fijar la composicién
de (C-1) componentes del sistema sera suficiente para caracterizarlo, me-
diante cualquier relaciéns de la forma P-T-8, en donde & corresponde a
cualquier variable dependiente y/o propiedad que nos interesa conocer del
sistema.
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CAPITULO III.- DESCRIPCION GENERAL DE LAS ECUACIONES DE ESTADO.

INTRODUCCION:

La inquietud de predecir cualquier propiedad termodindmica y poder asi
definir el estado termodindmico de un sistema se remonta a los primeros
intentos realizados en el siglo XV1l por el filésofo Inglés Robert Boylet,
quien intenté explicar en sistemas cerrados de gas la dependencia o inter-
relacién existente entre el volumen ocupado por el gas con respecto a las
condiciones ordinarias de presién y temperatura. Estos intentos junto con
métodos experimentales posteriores coadyuvaron al desarrollo de ecuaciones
en que se relacionan diferentes propiedades y posteriormemte a definir los
conceptos y las bases teéricas necesarias para la obtencién de las 1llama-
das "ecuaciones de estado", as{ se tiene por ejemplo que para dar "forma"
a la ecuacién de los gases ideales (o perfectos) fue necesario relacionar
tres siglos de estudios y conocimientos acumulados, en los cuales fueron
enunciadas las leyes necesarias para desarrollar dichas ecuaciones.

El presente capitulo se dedica al estudio de las diferentes relaciones

e implicaciones consideradas para obtener 1o que hoy se conoce como "ecua-
ciones de estado”.

1. En 1662 Boyle enuncia su ley.
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CONSIDERACIONES BASICAS EN ECUACIONES DE ESTADQ:

En base a lo visto en el capftulo anterior., se puede afirmar que al es-
tudiar un proceso termodindmico podemos "olvidarnos' de los componentes
que conforman un sistema, pero no asi, de la cantidad de variables y de
sus magnitudes que determina univocamente el estado en que se encuentra
el sistema.

Cabe recalcar que las propiedades o variables termodindmicas que se usan
pueden ser de tres tipos, las cuales son las siguientes:

a) propiedades observables
presién, temperatura, volumen, etc.

b) propiedades definidas por leyes ;
energia interna, entropia., etc.

c¢) propiedades definidas matemdticamente;
densidad ,capacidad calorifica, etc.

La cantidad de parametros o propiedades necesarios para determinar uni-
vocamente el estado de un sistema dependen del grado de compleiidad del
sistema y por ende de su grado de libertad o variancia

En un sistema en equilibrio termodindmico se observa que la variacién de
una propiedad provoca la variacién de las otras, teniéndose en consecuen-—
cia una interrelacidn entre las propiedades del sistema. La dependencia
funcional entre las propiedades es posible reflejarla por medio de dife-—
rentes tipos de ecuaciones.

Entre tales ecuaciones tienen gran importancia las "ecuaciones de esta-
do" que interrelacionan la presién y la temperatura con algunas otras va-
riables. La existencia de una "ecuacidn de estado" nos conduce a la carac-
terizacién univoca del estado de los sistemas, la cual se realiza mediante
el conocimiento de los paradmetros de estado o variables independientes que
hallan sido fijados (como consecuencia inmediata de su variancia). Como se
vié en el capitulo anterior, en un sistema conformado por una mezcla homo-
génea de composicién fija., solo se necesitan dos variables independientes
para determinar el estado de dicho sistema, teniéndose por lo tanto que
para una "masa" dada debe haber una correlacién entre el volumen, la pre-
sién y la temperatura, - de tal forma que si dos de ellas se fijan, la ter-
cera queda determinada, lo cual podemos expresar de la forma siguiente;

F(P,V.T) =0 L B 0 N §
o también como;
Ve=f£'¥®en . I11.2

Al tomar a la temperatura y a la presién como variables independientes,
tenemos que en un cambio de estado del sistema, un fluido pasa de un
estado de equilibrio correspondiente a los valores de Volumen, Temperatura
y la Presidén, a otro de valores infinitamente préximos V+dV , T+dT, P+dP
Y en consecuencia en ambos estados serd vdlida la ecuacién III.2.
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por lo que se podrd calcular dV aplicando la férmula de diferencial 'toé
tal;

dV = (QV/JTie dT + (DV/JAP)r dP ...... I11.3

Los subindices P y T indican la coordenada termodindmica que se mantiene
constante. Ademds la derivada (QV/JT)e representa el limite al cudl
tiende. para T->0, la relacién que existe entre un incremento de volumen

AV y el correspondierte incremento de temperatura AT a presién constan-—
te. Por otra parte, se tiene que;

B=1/v (OV/ QT

el cual expresa el coeficiente de dilatacién térmica a presién constante
te . La derivada (OV/JP)r conforma la expresién del coeficiente o méddulo
de compresibilidad isotérmica dada por:

k= - (1/V) (O VAP)r

Antes de deducir la forma de ‘'relacionar" las propiedades observables
resulta necesario conocer algunas consideraciones tanto tedricas como ex-—
perimentales:

- Mol (n):
Un mol se define como el numero de moléculas de oxigeno que hay en 32 gra-
mos. En su forma general un mol es el numero de atdmos contenidos en el
peso atdémico relativo de cualquier elemento cuando el peso se mide en
gramos o en libras <segun el sistema de unidades utilizado>. Por lo tanto
23 gramos de sodio contiene un mol o un mol de tungsteno pesa 183.86 gra-
mos, asi sucesivamente con los demds elementos o en defecto un mol es el
numero de moléculas contenidas en el pesoc molecular relativo de un com-
puesto. cuando el peso es medido en gramos o libras.

Al numero de atémos o moléculas que constituyen un mol es de 6.023E23
y se le nombra numero de Avogadro. Al nUmero moles se expresa mediante la
siguiente relacidén;
n=m/M ... I1I.4

en donde m es la masa en gramos o lb y M su respectlvo peso molécular <ex-
presado en lb/lb-mol o gr/gr-mol>.

El volumen ocupado por un mol, obtenido a ciertas condiciones de presioén
y temperatura, se le denomina volumen molar (Vm), el cual volumen se rela-
ciona como sigue:
Vm= V/n

en donde V es la magnitud medida del volumen del mol(n).
Calor:

] . : .
Es energia en transito de un sistema a otro y se define como la
energfa trasferida debido a una diferencia en la temperatura entre dos
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cuerpos o sistemas. el concepto de temperatura aparece en la medida en
que es necesario establecer diferentes grados de calor.

Dilatacién (expansién) térmica:

Un gas bajo ciertas condiciones aumenta de tamafio. se expande o dilata
cuando es calentado, esta variacién en el tamafio puede expresarse matemd-—
ticamente por medio de la siguiente ecuacién:

wewa At L II1.5
en donde At es la diferencia o cambio de temperatura entre un punto t, a
ta. mientras que w es la variacién de una propiedad termométrica w. La
constante a se le denomina coeficiente de expansién o dilatacién térmica.

51 consideramos al volumen como la propiedad termométrica w, al susti-
tuirse en la ecuacién III.5, ésta toma la siguiente forma:

Va-Vi=Vy a (ta—ti)

al considerar t;=0°C, Vo= V (t=0°C), por lo que la ecuacién queda como:
Ve Vo = Vo a t

despejando V. y reacomodando términos se tiene que;
Vo= Vo (1 + aty ..., I11.6

Si se hubiese considerado la presién como una magnitud que varifa, la
ecuacioén III1.6 quedaria como;

Pe= Po (1 +aty ..., I11.7

Las ecuaciones III1.6 y III.7 son en si las leyes encontradas por Volta e
independientemente por Charles y Gay-Lussac.

Temperatura:

La definicién de la temperatura se basa en una cantidad fisica que des-
cribe el estado de un sistema o cuerpo, la cual es la misma para dos
cuerpos en equilibrio térmico.

La existencia de la temperatura se '"demuestra" aplicando el Principio de
la Ley Cero que enuncia "cuando dos cuerpos A y B se encuentran en equili-
brie térmico con un tercer cuerpo C, ambos se encontraran entre si en
equilibrio térmico".

Lo anterior nos permite definir una ecuacién que nos define la tempera-
tura (t) como;
' o= £ (P1',V1")= f£''(P2',V2")

por lo que se considera que la temperatura es sélo funcién de P y V.
La temperatura definida por la ley cero estd relacionada en cierto sen-

tido con nuestras ideas intuitivas de frio y calor, por lo que es deseable
definir una escala-de temperatura. Un procedimiento simple para hacer una
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escala es referirse a2 una propiedad termométrica (w) conocida. al hacerlo
es posible hacer la escala directamente proporcionat a w:

t{w) = o W

en donde ¢ es una constante que se fija ya sea seleccionando un valor de
temperatura para "un punto de referencia determinado" o escogiendo el ta-
mafio de unidad de modo que se tenga un numero determinadoc de unidades com-
prendidas entre dos puntos fijos.

Los dos puntos que son utilizados con mds frecuencia son los puntos de
congelacién y de ebullicidn del agua. ya que estos se pueden reproducir en
cualquier momento y lugar, al dividir este intervalo se construye una es-
cala, con lo cual cualquier temperatura se puede definir mediante la si-
guiente ecuacién;

' t -~ to = (A/AIY(W - wo) ..., 111.8

en donde A representa el numero convencional de grados entre dos puntos,
A i representa el intervalo "base" para la propiedad termométrica (w).

Presién;

Otra de las variables que se involucra en cualquier estudic en donde se
define el estado de un sistema es la presién. DBdsicamente la presién se
define como la fuerza(F) por unidad de area(A) y es expresado como:

aF
dP = —
dA

A nivel microscépico. en caso de gases, la presién ejercida sobre una
superficie se debe a las colisiones de las moléculas, lo que no siempre es
facil hallar la fuerza exacta sobre una unidad de drea, pero al considerar
un sistema cerrado con un volumen constante se tiene que el movimiento mo-
lécular promedio en todos los gases es el mismo.

La ecuacién I11.10 se puede generalizar si consideramos que la fuerza
ejercida (dF) tiene una distribucién "uniforme™, por lo que la presidén se
expresa como:

F

o
L}
d

La presién generalmente se mide con un manémetro denomind&ndose como pre-
sion manométrica. La presidn que ejerce la atmdsfera sobre la superficaie
terrestre recibe el nombre de presion barométrica. La presién absoluta se
llama a la suma de la presién barométrica (atmosférica) con la presién ma-
nométrica, esto es;

P.abs = P.atm + P.man

Al utilizar la presién absoluta se omite la dependencia de la altura de
la localidad en donde se haga la medicién de la presidn del sistema anali-
zado.
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DESARROLLO DE LAS ECUACIONES DE ESTADO.

- Modelo de gas ideal;

De los primeros modelos '"cldsicos" para el estudio del comportamiento de
los gases se encuentra el modelo de gas ideal (conocido por algunos auto-
res como el de gas modelo o gas perfecto).el cual considera que un gas so-
metido a altas temperaturas y a bajas presiones, sus moléculas se encuen-
tran separadas de tal manera que no se ven afectadas entre sf{ ya sea por
fuerzas de atraccién o repulsién, esto es, el comportamiento de cada una
de ellas no afecta en el comportamiento de las demas, por lo que un gas en
estas circunstancias puede ser descrito mediante una "ecuacién de
estado" de la forma siguiente:

PV=Xxr1T ... III.10

Como consecuencia de ello un gas es considerado "ideal” o '"perfecto"
cuando su comportamiento puede ser descrito por la ecuacién anterior, la
es conocida como la ecuacién de los gases ideales y se deriva de la "com—
binacién" de las siguientes leyes:

a) Ley de Avogadro (o hipétesis de Avogadro);

Ley enunciada por el italiano Amadeus Avogadro en 1811, la cual se enun-
cia como:;

"Iguales volumenes de gases, a la misma temperatura y presién contienen
igual numero de moléculas.”

b) Ley de Boyle:

Esta Ley resulta de la inquietud desarrollada en 1660 por Boyle quien
estudio el efecto de las variaciones de presién sobre volumenes de los ga-
ses; realizando para ello numerosos experimentos sobre gases, el resul-
tado de éstos e xperimentos fue el descubrimiento de la ley que lleva su
nombre, la cual se enuncia como;

"El volumen de un peso dado de gas, a temperatura constante, varia en
razén inversa de la presién ejercida sobre el mismo."

Matemdticamente ésta Ley de Boyle se expresa como:

P V = congtante . ..., IT1.11

Lo anterior se puede comprender en la tabla III.1, en la cual los datos
mostrados estan dentro de los rangos de presién y temperatura en que se
cumple la ley de Boyle, por consiguiente los errores contenidos en la va-
riacién en el producto PV, reflejan errores experimentales presentes en
cualquier medicién,
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Presidén(atm) Volumen (mil) PV <<Kk>>
0.60 27.70 12.0
0.80 15.30 12.0
1.00 12.50 12.5
1.20 ~10.10 12.1
1.40 8.80 12.3

Tabla III.1. Presién y volumen de 16 gramos de Oxigeno a 25 °C
(tomado de G.R. Choopin)

c) Ley de Charles ( o Charles-Gay Lussac);

El hecho de que los gases se expanden al aumentar su temperatura fue es—
tudiado por primera vez por Jacques Charles en 1785, quien pudo medirlo
cuantitativamente. Considerando una cantidad definida de un gas sometido a
una presién constante, se infirié que el volumen aumenta en una fraccidn
constante del volumen a 0°'C, por cada grado Celsius de temperatura que au-
mente; siendo "generalizado" éste valor para todos los gases (este valor
es el coeficiente de expansion térmica de los gases <a> ). Asi la expre-
sién general de la Ley de Charles-Gay Lussac deberia ser divulgada como:

V=Vo (1 +at)y ... III.12

En donde V representa el volumen del gas a una temperatura en ‘C y Vo
representa al volumen a 0 °C.

La expresién de la Ley de Charles-Gay Lussac para un gas ideal es co-
nocido como;
v

—— = constante = ..... I11.13
T

en donde T simboliza a la temperatura absoluta.
La ley de Charles se enuncia como;
“El volumen de un peso constante de gas varia en proporcidén directa con

la temperatura absoluta, a presién constante."

Lo anterior se deduce matématicamente a partir de ecuacién ITI.13, la
cual al multiplicarse por a/a y considerando l/a=constante=C, se tiene;

V=Vo (aC+at) =Voax(C+t) ..... I11.14
Como la temperatura absoluta es T=C+t, en consecuencia se tiene que;

V=V «T ... III.15
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La ecuacioén III.15 se puede analizar de mitiples formas, de las cua-
les se analizan dos: :

I) Sustituyendo el valor correspondiente de a, se tiene que;

Vo
T

273.16°C

Considerando que T = 273,16 K (que representa la temperatura absoluta
correspondiente a 0°C), se tiene que;

Vo
Ve T
To

Como V /T es constante en los gases, se puede generalizar para dos es-
tados termodindmicos de un gas (en un sistema cerrado), lo siguiente:

Vi Va

Ta Ta

II) Una variante inferida de la Ley de Avogadro dice;

"Igual numero de moles en ualquier gas a una presién y temperatura cons-—
tante tendrdn un mismo volumen”

Lo anterior nos permite decir que V para cualquier gas, es el mismo a
una misma temperatura constante, por lo que se entiende que V esta referi-
da a una temperatura fija, ademds la divisién (o producto) de una constan-
te por otra nos d& otra constante y considerando que:

V * a = constante =k'
se obtiene finalmente;
\Y

—_— = K

T
Al relacionar dos estados termodindmicos de un sistema, se tiene;

Vi Va

T], T2

e) Ley de Gay-Lussac.

Una variante del fendmeno observado por Gay—-Lussac, surge de la inquie-
tud de Rudberg en 1802, de medir el aumento de la presién a volumen cons-
tante usando el coeficiente de compresibilidad, de la forma siguiente;

Pe = Po (1 +86t) ... III.1l6
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La ley de Gay-Lussac se enuncia en la forma siguiente;

"La presién de un peso de gas varia en forma directa con la temperatura
tura absoluta, a volumen constante.®

En el caso de un gas ideal la ecuacién III.16 se modifica de la siguien-
te manera;
P.
-— = constante
T

en donde T simboliza a la temperatura absoluta.

OBTENCION DE LA LEY COMBINADA DE LOS GASES IDEALES O LEY GENERAL DE LOS
GASES PERFECTOS.

En un sistema cerrado se considera que al cambiar el gas de un estado
termodindmico a otro, los cambios en la presién, volumen y temperatura de-
ben obedecer conjuntamente las leyes de Boyle y Charles, por lo que una
ley combinada se obtiene de las anteriores; para ello, consideremos un es-
tado hipotético entre dos estados termodindmicos (estado 1 y estado 2 res-
pectivamente) al cual denominaremos estado i, adicionalmente. cuando se
analiza un sistema cerrado se debe tener en cuenta que el numero de moles
(n) es constante.

Supongamos una transformacién del estado 1 al estado i, en donde en el
estado i la presién corresponderd con el valor respectivo del estado 2, de
acuerdo a la ley de Boyle se tiene la siguiente relacién ;

Pi Va
Vi =

Pa

Partiendo de ésta condicién de equilibrio del estado i y considerando
que la presién correspondiente al estado i se mantiene constante durante
la transformacién hacia el estado 2, en el transcurso de éste cambio de
estado la temperatura varia del valor correspondiente del estado 1 al
valor respectivo del estado 2, de acuerdo a la ley de Charles se tiene:

Va T,y
Vi =

T2

Asf se tienen ecuaciones que definen respectivamente al volumen del es-
tado i (Vi), al relacionarlas se obtendrd la siguiente ecuacién:

Pi Vy P2 Va

T, T2

Como la relacién P V/T para "cualquier” estado termodindmico de un gas



es constante, se puede genelizar;

PV Pa Vi P2 V2

= Constante =>C~= K =-Kl~-.;.
T Ts Tz . S N

por lo que finalmente se obtiene;

PV=KT

CONSTANTE UNIVERSAL DE GASES (R).

La constante k1 de la ecuacién general de los gases ideales se conoce
como "constante particular" del gas y es directamente proporcional al nu-
mero de moles del gas. De acuerdo a la ley de Avogadro un mol de cualquier
gas ocupa un mismo volumen a las mismas condiciones de presién y tempera-
tura.Experimentalmente se ha obtenido que un mol de oxigeno, a 0°C y 1 atm
(condiciones estandard <c.s.> de temperatura y presién respectivamente
ocupa un volumen de 22.414 1t, éste valor es constante con respecto a
las c.s. de cualquier gas. En el sistema inglés, este volumen tiene un va-
lor de 379.4 ft3 medidos a 60 °F y 14.7 psia (c¢.s.). En consecuencia se
tiene, para dos estados termodindmicos un mismo numero de moles (n), el
cual se expresa como;

n = m/M

en donde m es la masa (en gr o 1b) y M es peso molecular (en gr-mol o lb-
mol). Al considerar kl como un producto de k por m, k1 = k m, la ecuacidén
se expresa como;

PV=KmnT

sustituyendo m = n M en la ecuacién anterior, ésta se modifica como:
PV=nMkT

como M y k son constantes, su producto dd otra constante a la cual 1lama-
remos "contante universal de los gases" (R), esto es:

PV=nRT II1.17

A ésta ecuacioén se le denomina como la ‘'ecuacién de los gases ideales".
la cual establece la relacidén existente entre el volumen, la presién, la
temperatura absoluta y el numero de moles de un gas.

Para obtener el valor numérico de la constante universal de los gases R,
se hace usoc de la ecuacién de los gases ideales y de los valores corres-—
pondientes del volumen gque ocupa un mol de un gas con sus respectivas con-
diciones de presién y temperatura, es decir, de los valores correspondien—
tes a las C.S.; como las condiciones estandard difieren para cada sistema
de unidades, se procede a calcular R para cada uno de ellos.

En el sistema internacional de unidades, la constante R se obtiene al
considerar que el volumen de un mol equivale a 22.414 1t a una presion y
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una temperatura de 1 atm vy 0°C  (273.15 K) respectivamente, por lo que al
sustituir dichos valores en la ecuacién III.17, se tiene;

PV (1 atm) (22.414 1t)
R = =
nT (1 gr-mol) (273.15 K)
(atm) (1lt)
R = 0.08205

(gr-meol) (K)

En el sistema inglés de unidades, se tiene respectivamente que el volu-
men de un mol es 379.4 ft3 referidos a una presién de 14.7 psia y 60°F
(520 R), por lo tanto se tiene:

PV (14.7 psia) (379.4 ft3)
R = =
nT (1 1b-mol) (520 R)

(psia) (ft3)
R = 10.73 ———————
(i1b-mol) (R)

La tabla III.2 presenta los valores para la constante R para los sistemas
de unidades mé&s comunes.

n | P | v | T | R
1b-mol | 1b/pg2 | ft3 | Rankine | 10.73
1b-mol | 1b/pg2’ | ft3 | Rankine | 1545
1b~-mol | atm | ft3 | Rankine | 0.730
1b-mo1l | atm | ft3 | Kelvin | 1.315
gr-mol | atm | it | Kelvin | 0.08205
gr-mol | atm | cm3 | Ke}vin | 82.06

Tabla III.2 Valores de R en diversas unidades.
NOTA:
El valor de la contante R debe tomarse en las mismas unidades que se con-
gideran para el volumen y la presién.

MEZCLAS DE GASES IDEALES.

Al aplicar el modelo de gas ideal en una mezcla o solucién de gases, ha
de suponerse gue cada gas que compone dicha mezcla se '"comporta" como si
estuviera solo en el volumen ocupado por la misma, por lo que cada uno de
los componentes de dicha mezcla ejercerd su propia presion independiente-
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mente de 1os otros gases presentes., A éstas presiones individuales se le
llamardn "presiénes parciales" y su valor serd proporcional al numero de
moléculas presentes de cada gas o de su fraccién molar correspondiente:
en consecuencia la presion total (P) ejercida por la mezcla de gases re-
sultard de la suma de la presién parcial de cada gas. lo anterior puede
ser descrito con las siguientes ecuaciones:

Pa n
— _—-Y, .. I11.18
P n

en donde Y, es la fraccién molar del componente 1 (subscrito 1) que com=—
pone a la mezcla, n; es su correspondiente numero de moles del mismo gas.
pl es la presién parcial eJerczda por el gas y N es el numero total de
moles de la mezcla (N=ny + na + na + ...). ’

Ordenando la ecuacién III.18, se tiene que la presién parcial del compo-
nente se expresa como;

Pr = P Ya

Al sumar las presiones parciales de cada componente, se tiene por lo
tanto;

Y + P Yo +
( Ya + Y2 + ...)
pi

Pr + pa +

‘oMUT

La ecuacion asi deducida se le conoce como la ley de Dalton de presiones
parciales, la cual se enuncia como;

"La presioén total de una mezcla de gases es la suma de las presiones
parciales, que son las presiones individuales que cada gas ejercerfa si
estuviera solo en el recipiente que contiene a la mezcla."

Las ecuaciones anteriores, utilizadas para deduccidén de la ley de Dalton
pueden ser aplicadas a soluciones liquidas ideales, en donde se considera
en éste tipo de soluciones que los componentes moleculares tienen fuerzas
atractivas y repulsivas similares, partiendo del concepto de solucién
ideal se puede inferir que el volumen final (V) de una solucién gaseosa es
igual a la suma de los volumenes de los componentes puros que ocupan a una
presién y temperatura dada, denomindndose a éstos volumenes como volumenes
parciales, los cuales dependen del numero de moléculas presentes de cada
componente o de su fraccién molar (Y,). esto es:

v Vi Na
1 W em— —

v N

en donde v, es el volumen parcial de cualquier componente gaseosoc de la
mezcla, expresdndose como;

v =V Y
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Al sumar los volumenes parciales de cada uno de’ los componentes que in-
tegran la mezcla, se tiene; R .

VY1+VY2+.
V (Ys +Ya + .,.)
I vi

\

Vi + Vo +

La ecuacién anterior se conoce como ley de Amagat (o de Leduc), la cual
se enuncia como:

"El volumen de una solucién, a una presién y una temperatura, serd obte-
nido al sumarse el! volumen parcial de cada componente que integra a di-
cha solucién.”

La utilidad de ¢stas leyes es la facilicidad de poder aplicar la ecua-
cién de estado, deducidas para un “"compuesto" simple, a mezclas de gases
en sistemas cerrados.

g Compresibilidad y factor de compresibilidad.

Para establecer las generalizaciones o leyes que definen el estado de
un sistema, se utilizan mediciones de las propiedades que lo definen. Asi
estas relaciones o leyes son vdlidas muchas veces dentro de ciertos limi-
tes de presién y temperatura en que se realizaron dichas mediciones. Con
este punto de vista se puede decir que la ecuacién de gas ideal es aproxi-
mente vdlida a bajas presiones y altas temperaturas. Por lo que cabe
recalcar que en la mayoria de los gases cumplen con la ley de gas ideal
cuando estdn sometidos presiones menores a 5 atm y temperaturas bastantes
superiores a su temperatura critica.

Diversos autores marcan un "limite" a los gases reales, por lo que se
puede decir que el limite de los gases reales es el gas perfecto y sucede-
rd cuando la presidn del gas tiende a cero. Esto se puede comprobar por
medio del estudio de la compresibilidad del gas. por lo que al elevarse la
presién en un sistema se observara una desviacién con respecto al compor-
tamiento ideal que "debe" tener un gas.

Presidn PV
(atm) 100°C | 0°C
1 | 1.3661, | 1.0000
20 | 1.37819 | 1.0118
40 | 1.3927 ] 1.0245
60 | 1.4064 | 1.0375

Tabla III.3 Resultados de Amagat para el hidrégeno.
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Las investigaciones realizadas por Regnault y Amagat indicaron que la
ley de Boyle, la cual sefifala la compresibilidad de un gas ideal, era
aproximada., en sistemas sometidos a altas presiones.

Si se trazan curvas de compresibilidad isotérmica referidas a un mol
de diversos gases a la misma temperatura y a presiones bajas. adoptando
para grdficarlas las coordenadas de Amagat (PVm), (P) se observa que el
producto de la presién y volumen molar (PVm), cuando P tiende a cero, es
independiente de la naturaleza del gas, figura III.1.

Por otra parte en una grdfica PVm vs P se observa que en todos los gases
ge presenta una regidén en donde el producto PVm disminuye con la elevacion
de la presién hasta un punto a partir del cual aumenta. Como consecuencia,
en base a las observaciones hechas en este contexto, se tiene los siguien—
tes puntos;

- A bajas temperaturas, una isoterma presenta una tangente de inflexion
vertical; la temperatura correspondiente es la temperatura critica(Tc)
del sistema.

Para temperaturas menores a la temperatura critica, las isotermas se
interrumpen a partir de una cierta presién, en la cual se "licua" el
sistema:; pero hay que recordar que la licuacién jamas se lleva a
cabo a temperaturas superiores a la temperatura critica(Tc).

La otra isoterma de interés es la temperatura de Mariotte(Tm): en
donde a bajas presiones se tiene que:

* Para temperatura menores que la temperatura de Mariotte, T<Tm ,la
pendiente de las isotermas es negativa.

* Para temperaturas mayores que la temperatura de Mariotte, T>Tm, la
pendiente es positiva.

* Para una temperatura igual a la temperatura de Mariotte ,T=Tm, la
pendiente es nula, esto es, la isoterma esta en paralelo al eje de
la presién, como efecto de ello se tiene que la determinacién de di-
cha tendencia rectilinea en las isotermas, dificultan el ajuste de
la Tm.

La temperatura de Mariotte indica el cambio de signo de la pendiente de
los isotermas a bajas presiones.

Ampliando el andlisis, se tiene que el producto PVm a ciertas temperatu-
raturas resulta ser constante en un amplioc rango de presiones y en éste
rango la ley de Boyle no tiene desviaciones., de tal manera que la tempera-
tura a la cual se manifiesta dicha '"cualidad" se le denomina como tempera-
tura de Boyle (TB). Abajo de dicha temperatura el valor del producto PVm
disminuye con el aumento de presién hasta un minimo, pero arriba de TB, el
valor del producto aumenta continuamente {(mientras mds facilmente licua-
ble sea el gas, se tendrd una temperatura de Boyle mds alta). En las pro-
ximidades de la temperatura de Boyle los gases reales se comportan como i-
deales, a muy altas presiones.

El lugar geométrico de los minimos de las isotermas PVm es una curva pa-
rabdlica de eje horizontal, figura III.2.
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En 1901 Onnes, por primera vez, usé una serie de potencias para repre-
sentar isotermas exactas del producto PV (o PVm) , denomindndose a esta
forma de expresién como ecuacién de estado virial, la cual una de sus
variantes se expresa como:

PV = A + BP + CP2 + DP? +

en donde los coeficientes virjales A,B.C,etc. son funcién de la temperatu-
ra y pueden tener un valor negativo o positivo.

Se ha demostrado que el limite del producto PVm en un gas. cuando la
presion tiende a cero es RT, como consecuencia de ello el primer coefi-
ciente virial es justamente el término de la ley de gas ideal, por lo tan-
to si se expresa en funcién del volumen molar, la ecuacion anterior queda
como:

PVm = RT + BP + CP2 + DP2 +

Cabe recalcar que las ecuaciones viriales, cuanto mayor es el intervalo
de presiones, mayor es el numero de términos empleados en el desarrollo
virial y dichos valores correspondientes a los coeficientes viriales pue-
den ser consultados en: Handbuch der experimental Physik, editado por S.
Fliige (segunda edicién) Springer - Verlas, 1963.

5i consideramos que para bajas presiones los coeficientes viriales su-—
periores (exponentes mayor que 3) pueden ser ignorados (porgue en conjunto
éstos valores tienden a cero ). se tiene que al concentrarnos en el segun-—
do coeficiente wvirial, se tendrd una desviacién de primer orden en la ley
de los gases ideales la cual se expresa de la forma siguiente:

PVYm = RT + BP
Involucrando los numeros de moles correspondientes, se tiene finalmente:

PV = nRT + BP
en donde:

B<O0OsiTK Tm
B>0siT>Tm
B=0s1T+=Tm ,teniéndose en este caso PV = nRT

Cuando se amplfa el rango de presién a que es sometido el sistema. se
tendrd que B = 0 si T = TB cumpliéndose que PV = nRT.

Para evitar las consideraciones que 1implica el uso de la ecuacién de
estado virial y la obtencién de los valores adecuados de los coeficientes
viriales se propusc el uso de un factor de compresibilidad., el cual se de-
fine de diferentes formas.

Uno de los primeros "factores de compresibilidad"” fue la relacién llama-
da "unidad de Amagat'" y se expresa como:

P Vm

Ps Vms
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en donde el productoe Ps Vms es el valor del producto a condiciones
standar de presién vy temperatura. Si el producto Ps Vms se considera
como la unidad se tendrd entonces que la ecuacién anterior queda como:

A = PVm
Otro método para expresar el factor de compresibilidad es aquél que re-
laciona el hecho que el producto PVm cuando la presién tiende a cero es
independiente del gas y ademds equivale en valor al producto RT, se tiene
por lo tanto que;
PVm = RT = Constante
Reordendndola® se tiene que;
PVm PV

—_—=Z =

RT nRT

=C=1

Del arreglo anterior se obtiene la forma mds convencional, la cual es;
PV = Z nRT

A esta ultima ecuacién se le denomina con el nombre de 1la ecuacién de
los gases reales.

Como ge deduce de las expresiones anteriores, para cualquier gas ideal,
el valor de Z o C es igual & uno, en todas las condiciones de Presién y
temperatura.

Una grafica Z Vs P, con la temperatura como pardmetro, nos muestra la
desviacién que tiene un gas de su estado ideal a cualquier condicién de
presién y temperatura, lograndose asi tener una forma de estimar dicha
desviacién y poder involucrarla en cualquier cdlculo que se realize.

Grdficas similares pueden prepararse usando otros pares de variables
independientes, esto es, con T,V o P,V. La construccién de una grdafica en
donde se considera diferentes "pares" de variables dependerd exclusiva-
mente de las variables que son conocidas, por ejemplo para determinar el
volumen de un sistema conociendo la presién y la temperatura, se obtendrd
en una grafica Z Vs P con la temperatura como pardmetro, construida expro-
feso. figura III.3, ya que conociendo el valor Z a través de dicha gréfica
y haciendo uso de la ecuacién de los gases reales se calculard el volumen
molar(Vm) o el volumen total de sistema, segun como se halla contruido la
grdfica. .

Si se desea calcular la presién conociendo solamente el volumen y
la temperatura de un sistema cerrade, es necesario una gréfica
Z Vs Vm con la temperatura como pardmetro o mediante el uso de un

1.El factor Z es conocido como Z<Vm real / Vm ideal, en donde si se sustituye Vai = RT/P se tendrd la siguiente relacin ;
I+ PVn/RT; algunos autores utilizan indistintanmente C o Z.
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método de ensaye y error para utilizar una grdfica Z vs P con la tempera-
tura como pardmetro.

Se ha visto en todas las grdficas del factor de compresibilidad una
"tendencia" similar de configuracién para cada uno de los gases estudia-
dos. Basdndose en tal hecho se puede recurrir a una Ley Fisicoquimica que
dice que el ‘'estado" termodindmico de cualquier gas tendrd& un compor-
tamientc similar con otro cuando se esté en ‘“estados correspondientes”?,
esto es, que dicho(s) gas(es) esté(n) definido{(s) por medio de relacicnes
adimensionales de presidén, volumem y temperatura con respecto a sus cons-—
tantes criticas correspondientes, tales relaciones se-denominan presioén
reducida (Pr), temperatura reducida (Tr) y volumen reducido(Vr}.Esta 'Ley
de estados Correspondientes” no es realmente exacta?, pero se puede usar
en forma aproximada desde el punto de vista prdctico. Las propiedades reduc

das® se definen como:

P T A
Pr = m— ; TY = come— H Vr = c——
Pc Tc Ve

Lo anterior permite decir que dos gases al considerarse en las mis-
mas coordenadas de presién y temperaturas reducidas tienen el mismo valor
en el volumen reducido Vr, en la constante de compresibilidad y en las de-
méds propledades® termodindmicas.

El uso de propiedades reducidas simplifica de gran manera la representa-
cién del comportamiento real de los gases, como consecuencia de ello la
construccién de una grdfica 2 vs Pr con la Tr como pardmetro dd la fa-
cilidad de poder contar con 'cartas generalizadas de compresibilidad". las
cuales se pueden wutilizar prdcticamente® para cualquier gas y ademds no
dependen del sistema de unidades que se emplee, ya que tanto Z como Pr
Pr y Tr son adimensionales.

En caso de mezclas de gases, las coordenadas reducidas y las criticas
pueden "sustituirse"” empleando las propiedades pseudocriticas y pseudore-—
ducidas introducidas por KaySs.

n
pPc = 3 yi Pci
1i=1

1.1s idea de estades correspondientes fue gemerada por 1a ecuacién reducida de estado de Van der Woals, propuesta en 1873
2.Boer y Kichels, en 1938 (ver Physica vol.§, pag.945) discutieron la teoria de estados correspondientes con respecto ¢ la
2 [a desviacién de fos gases reales referidos al gas modelo
3.Esta ley de estados correspondientes nos permite establecer propiedades reducidas adicionales a las que se definen en este
trabajo.
4.Newton R.H.en 1935¢ Iod.Chem. Eng.Vol.27,pag 302 ), dewuestra que para la propiedad {/P como funcién de Tr y Pr ,en caso de
H, He y e, deden considerarse como; Tr=T/{Tct8) y Pr~P/(Pcs8} .
5.5e pueden encontrar cartas generalizades que contiesen errores de "precisiéa® que varfan de 2% hasta 15% en promedio, para
ampliar sobre ef tema consultar
.Cope et.al ,Ind.Eng.Chen. Vol.23 ,1931. .Brovn et.el, Ind.Eng.Ches. Vol. 24 ,1932
Brown et.al, NGAA, Tulsa, Ok. 1948, .Standiug. et.al, Trans.MIME.Vol.146,1948.
6. Py W.B. .Ind.Chem.tag . Vol. 28 ,pag. 1014 ,1936!



44

n
pTc = Z yi Tci
1=

Adicionalmente las propiedades pseudoreducidas se definen como:

P ) T
pPr = — : pTr = —
pPc pTc

donde pPr y pTr se deben considerar como las propiedades reducidas de la
mezcla de gas para poder obtener el factor de compresibilidad 2 en una
carta generalizada de compresibilidad.

Con el advenimiento de computadoras personales Takacs y Hall-Yarborough?
independientemente elaboraron estudios con diferentes métodos de cdlculo
analitico de Z y los compararén con la carta generalizada de Standing-Kats
y justificarén el uso de éstos métodos para obtener valores de Z aproxima-
dos respecto a la carta generalizada, la cual se ha utilizado por mds de
40 afios en el estudio de sistemas de hidrocarburos.

Ultimamente se ha generalizado el uso de la teorfa extendida del "factor
acéntrico” a soluciones. Esta teéria fue originalmente desarrollada por
Pitzer y Hultgreen? para fluidos puros. su procedimiento remueve las con-
tradicciones inherentes que existen en la ley de estados correspondientes.

La tedria del factor acéntrico no es exacta., pero es mucho mas precisa
que la ley anterior. En la teoria de factor acéntrico, el factor de com-
presibilidad es dado como;

PV
____gZuZ(D).Q.WZ(l)
RT

en donde Z2¢©> y Z¢1> son funcién de Tr y Pr, W es el factor acéntrico,
¢l cual en su forma "general” es definide por;

Ps
W=- log — -1.00
Pc

donde Ps es la presién de vapor medida a Tr = 0.7, se tendrd W = 0 cuando
se tenga Argén, Kriptén y Xenédn. El factor acéntrico indica un factor
de medicién intermolecular con respecto a una molécula esférica simple.

Cualquier propiedad puede ser definida mediante la siguiente relacién ge-
neral;

G =G (Pr,Tr,W)
en donde G es la propiedad definida.

1.a) Takacs.6. 0il and Gas Jourmal, Dec, 1976. ;  DIHall.K.R. and Yarboruogh.L. Feb,0il and Gas Journal,1974.
2.- K.5. Pitzer and 6.0 Hultgreen J. M. Chen.Soc.Vol.80,1958.



ECUACIONES DE ESTADO DE GASES REALES:

Mds de 100 ecuaciones de estade han sido propuestas (y continuardn pro-
poniéndoge) para describir relaciones PVT mds precisas de gases reales (56
de ellas pueden consultarse en Handbuch der Experimental Physik Vol. VIII
<1963>).

Desde el punto de vista prdctico todas las ecuaciones de estado se con-
sideran empiricas;algunas de ellas se basan en suposiciones gue involucran
consideraciones moleculares de los gases, otras en cambio son "meros ajus-~
tes” de las ecuaciones ya existentes y/o0 en un contexto mds claro algunas
de ellas presentan un desarrollo en sus relaciones con una "seria” tenden~
cia hacia la obtencidén de una ecuacién virial mas versdtil. La derivacion
de una ecuacidn de estado basdndose en la teoria cinédtica u otra teoria de
termodindmica estadistica. como la teoria de los gases reales, tiene la
ventaja de ofrecer una ecuacién de estado que puede representar en un
rango mds amplio de datos experimentales, una relacién PVT ‘“convincente',
Ademds se busca una minima cantidad de constantes que pueda contener la
ecuacién de estado, menor en numero que las necesarias en una ecuacién ob-
tenida enteramente con bases empiricas.

A partir de 1860 muches investigadores han realizado numerosos experi-
mentos con gases en diversos rangos de presién y temperatura. en donde se
observa las desviaciones naturales de la ley de los gases perfectos. debi-
do a las implicaciones del modelo de gas ideal en donde se supuso que las
moléculas de un gas actuaban independientemente con respecto a las otras y
a la vez las colisiones entre ellas eran eldsticas (no hay variacidn de
la velocidades en las moléculas después de la colisidén). Igualmente se
considera que las moléculas son puntuales y por lo tanto no tienen un vo-
lumen.

Clausiug introdujo el concepto de "volumen libre verdadero” (V-b) donde
b es una correccidn del volumen, postericimente Rankine sugiridé la corre-
cién de la presion por medio de la relacion a/T V2, en donde se involucra
la atraccidén molecular. En 1873 ,el fisico Holandés Van der Waals combiné
en su tesis de doctorado el trabajo de éstos investigadores, a través de
su conocida ecuacidn;
(P + as/v?) (V-b}) = R T

Para lograr ésto, Van der Waals introdujo los dos efectos ignorados en
la ecuaciodn del gas ideal. En detalle estos efectos son:

a) El tamafio de las moléculas;
Al considerar a las moléculas como finitas de tamafio, se tiene que el
volumen ocupado por un gas se reduce de V a V-b, en donde b es el volu-
men ocupado por las moléculas.

b) La atraccidén molecular o intermolecular;

Entre las moléculas se considera la existencia de fuerzas atractivas (o
fuerzas de cohesidén de Van der Waals), las cuales desaparecen con la



46

distancia. Analizando las moléculas que estdn préximas a la superficie
de un recipiente que las contiene. se tiene gue se ejercen dos fuerzas
sobre ellas, una es la "contrapresion"(P) de la pared sobre el gas y la
otra es la que corresponde a las fuerzas de cohesién (pi), en conse~
cuencia la fuerza total(Pg) sobre las moléculas esta dada por;

Pg = P + Pi = R T/(Vm~b)  ...... III.19

en donde las fuerzas,pi.,que empuja a las moléculas sobre una superficie
unitaria esta dada por;
Pi=aaga L. I1T.20

en donde "a" es una constante caracteristica de la sustancia, si consi-~
deramos que d ,densidad.es igual al inverso de volumen molar se tendrd
que;

Pi = a/vm* ... IIT.21

al sustituir la ecuacién III1.21 en la ecuacién II1I1.19 se tiene que;
P + a/Vm* = R T/(Vm~b)

Al considerar que el volumen molar corresponde al de un mol de cualquier
gas, se tiene finalmente;

P + a/Vm* = R T/(Vm~b)
reordenando;

(P + a/Vm*) (Vm-b) = R T

Las constantes a y b de la ecuacidén de Van der Waals y de cualquier otra
ecuacidén de estado pueden ser deducidas por diversos métodos. En este
trabajo analizamos dos de ellos:

1) Andlisis matematico;

Al observar un diagrama P-V, el punto critico es el limite de "dos
puntos” (del liquido y vapor saturado). ambos con los mismos valores
de presidén y temperatura. Adicionalmente se tiene que la isoterma
critica tiene en el punto critico la pendiente nula presentandose la
siguiente condicién;

(S P/ QW) =0

T=Te

Ademas como el punto critico es el punto de 1inflexién sobre la iso-
terma critica, se tiene;

(d 2P/ OV} =0

T=TC

La ecuacidén de Van der Waals en funcion de P;

RT a

P o e o~ o

V-b V3
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Al escribirla con respecto a las constantes criticas, obtenemos;

RT a
Pc = - —
Vec-b Ve?
Igualando la primera y segunda derivada a cero de ésta dltima ecua-
cién ;
o P R Tc 2a
-~ + -0 ; (n=3)
Vv ‘Te (Vc-b)? ver
J P 2R Tc 6a
( - = + =0 ; (n=3, o=4)
Qv /Tc (Ve-b) ve*

Resolviendo simultaneamente éstas ecuaciones, se tiene que las cons~
tantes gon referidas como:

27 R T
a =
64 Pc
R Tc
h =
8Pc

Debe notarse que el uso de la ecuacién de Van der Waals (o cualquier
otra ecuacidén cuyas constantes esten referidas a las constantes criticas)
se restringe solamente a regiones cercanas a la'regién critica” o al punto
critico.

2) De datos PVT reales:
Al escribirse la ecuacién de Van der waals de la forma siguiente;

R a
P& e T =~
V-b 2

podemos emplear la ecuacién de linea recta, Y=mX+B, para encontrar
por medio de una gr&fica de P vs T la mejor recta tal que la pendien~
te m es igual a R/V-b y la ordenada al origen le corresponde -a/v’ .
al despejar respectivamente a y b y sustituyendo los valores dem y B
se obtiene los valores corespondientes de a y b. Este método es ade-
cuado para emplearse dentro de rangos de valores de mejor precisién,
como consecuencia, al intentar extrapolar se tiene en los valores de
las constantes serios errores con respecto al rango de los datos rea-
les.

Cabe hacer notar que,como se puede inferir, las 'constantes" a y b de la
ecuacion de estado de Van der Waals no son constantes ya que en general
dependen de la temperatura.
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Dos intentos posteriores de mejora a la ecuacién de Van der Waals son
las siguientes:

- Dieterici:

RT (~a/R T Vm)
P - e
Vm~b
- Berthelot:
RT a
P = -
Vm-b T Vm?

Las constantes en ambas ecuaciones son muy similares a las contantes de
de la ecuacién de Van der Waals. Similarmente éstas constantes pueden ser
obtenidas bajo diversas consideraciones s implicaciones a través del uso
la termodindmica estadistica. Al referir las constantes a condiciones cri-
ticas éstas se expresan como;

p Dieterici;

4 R* Te? R Te
a~ H b -
Pc e? Pc e?
- Berthelot;
27 R* Te" R Tc¢
a e 3 (n=3) : b =
64 Pc 8 Pc

Ademds las constantes pueden ser obtenidas en forma grdafica. en cuyo ca-
50 no es deseable utilizar las ecuaciones en cualquier regién en donde el
volumen molar sea mas pequefio que el limite que le sea asignado durante la
etapa de obtencién de los valores de las “"constantes".

Una comparacion objetiva de las tres ecuaciones anteriores con respecto
a datos experimentales fue realizado, figura 1I1.4, definiendo asi el
comportamiento de cada una de ellas en el mismo rango de valores de pre-—
si6n y temperatura con un volumen molar untario.

De las ecuaciones de estado recientemente propuestas, sobresale la ecua-
cion de Redlich-Kwong, la cual es muy semejante a la ecuacién de Van der
Waals pero mucho mas precisa, ademds la ecuacion de Redlich-Kwong reprodu-
ce mas "acertadamente” la relacién PVT de los gases en un rango de presio-
nes y temperaturas mas amplio.

La ecuacién Redlich-Kwong?® es dada por la expresisn::

RT a

(V-b) T (V+DIV

P~ ; (n=k)

§.-A) SPE Reprint Series,Vol.13  ;B) Chea. Review,Voldd, 1948
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Serthelot
Van der Waals
T=cte
Datos experimentales

Dieterici

1
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Figura 11l.4 ECUACIONES DE ESTADO Y SU COMPORTAMIENTO.
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En donde la constante "a" es una medida rigurosa de las fuerzas intermo-
leculares o cohesivas de Van der Waals y la contante "b" suministra una
indicacién méds aproximada del tamafio de las moléculas del gas.

Expresando estas constantes con respecto a las condiciones criticas
quedan como;

R* TN
a = 0.4278 :n=2.5
Pc
R Tc
b =~ 0.0867
Pc

Otra ecuacién de estado moderna es la de Peng—Robinson* la cual sigue la
tendencia de expresar la presién total que ejerce un gas como una suma de
dos términos ,esto es, como la suma de la presién denominada en este caso
presién repulsiva (resultado de la contrapresién "ocasionada" por una su-
perficie) y la presién atractiva o cohesiva. Asi;

P = Pr + Pa
en donde
RT a
Pr = ; Pa = -
V-b g(v)

siendo g(v) funcién del volumen molar; la constante "b" esta referida res-
pecto al tamafio de una molécula esférica "dura"”. Para definir g(v) se tu-
vieron gue realizar una revisién rigurosa de ecuaciones de similar tenden-
cia, para obtener la siguiente ecuacién;

RT a(T
P = - ———
V-b V(V-b)+b(V-b)

Las constantes a y b al expresarse en funcién de las condiciones criti-
cas gquedan como;

R T
a = 0.45724
Pc
R Te
b = 0.0778
Pc

Una ecuacién de estado representativa de las llamadas ecuaciones modifi-
cadas, a través de diversos criterios o "ajustes" tedricos, es la ecuacién
de Soave-Redlich-Kwong (SKR)?. EIl desarrollo de ésta ecuacién fue con la

1. SPE Repriut Series ,Vol.13 2. SPE Reprint Series ,Vol.13
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finalidad de reproducir la presién de vapor de un "compuesto" de un sis-
tema cerrado: para ello se remplazo el término caracteristico "a/T-5" de
la ecuacién original por una constante "a" dependiente de la temperatura.

Al involucrar el factor acéntrico se pudo evaluar la dependencia de la
constante "a" con respecto a la temperatura, considerando en ésta parte
del desarrollo los valores de presién de vapor reportados en el proyecto
N*44 de API, de ésta manera se "forzé" a encontrar un esquema mds adecuada
de la ecuacidén de Redlich-Kwong con la cual se puede estimar el equilibrio
Ifquido-vapor a través del concepto de fugacidad y de la condicién "equi-
librio" ideal dada por la igualdad de valores de fugacidad de la fase
gaseosa y liquida de un compuesto.

Matematicamente la ecuacién SRK se expresa genéricamente como:

RT a(m

V~-b V{(V+b)

Al referir las constantes "a(T)" y "b" a condiciones criticas se tiene:

R* T
a(Tc) = ac = 0.423747
Pc
RT
b = 0.08664
Pc

Para otras temperaturas diferentes a la temperatura critica se tiene:;
a(T) = ac «(T)

donde a (T) es un factor de correcién el cual converge a la unidad cuando
T = Tc: este factor es definido mediante la siguiente expresion:

a=a / ac

El principio de aplicacién de la ecuacién modificada SKR. se apoya en
la consideracion que dada una temperatura y un valor de de a(T), se tendra
un valor de presion en el cual se satisface la condicién de "saturacion'
dada por una igualdad de fugacidades entre las dos fases.

De las ecuaciones de estado que se usan con mayor frecuencia destacan
entre otras la ecuacién de Benedict-Webb-Rubin (Bwr)?®, y la de Beattie-
Bridgeman? ,® entre otras. Para un tratamiento de algunas da estas ecua-
ciones pueden verse en el Hougen-Watson<.

2} J.Chen. Phys,Vol.8 1940 ; bl Chem.Eng.Prog.Vol.47.1951
a} J.An.Chew.Soc.Vol.49,1927 ;b ottt 50,192

D A Lk ) i b) J.Mm.Chen.Soc.¥01.52,1931
. Hougen et.at * chemical process principles®, Jonh-Viley,1959.

e e —
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ECUACIONES DE ESTADQ REDUCIDAS:

Con la finalidad de eliminar la dependencia de las constantes de las di-
versas ecuaciones de estado con respecto a la naturaleza del gas, se pro-
puso el uso de relaciones correspondientes o la aplicacién de la ley de
estados correspondientes para obtener lo que se conoce como ecuacién redu-—
cida o una ecuacién de estado 'universal" para cada una de las ecuaciones
en que se realiza dicha relacién. As{ cualquier gas expresado mediante re-
laciones correspondiente serd descrito por ecuaciones "idénticas".

Se han generalizado dos métodos para realizar dicha conversién a ecua-
ciones reducidas, siendo el método mas utilizado el siguiente:

- Método algebraico:
Para la eliminacién algebraica de las constantes que caracterizan a
un gas, deben expresarse las constantes como una funcidén de las cons-
tantes criticas, para que mediante ecuaciones simultaneas se pueda
obtener la ecuacién de estado;

f(Pc,Vc,Tec,a,b,c,) = 0
(J Pc/AVE)te = O ; (d*Pc/ Ve )pe = O

El método algebraico, puede ser usado solamente para obtener ecua-
ciones reducidas cuando el numero de constantes de la ecuacién origi-
nal no exceda de tres (exceptuando la constante R), esto para tener
tres ecuaciones de estadoc independientes durante el desarrollo alge-
braico.

Otro método, menos conocido que el anterior es:

- Método de eliminacién empirica:
Este método puede ser usado en todas las ecuaciones de estado sin im-
portar el numero de constantes que contenga, para aplicar éste método
se debe encontrar la relacién correspondiente del! volumen reducido
ideal referido a la ecuacién de estado asi como la "forma general"
de la misma con respecto a la ley de estados correspondientes, mate-—
maticamente se expresa:

f(Pr.,Vri.Tr,a.b,c,..) = 0

1o cual indica la obtencién de una ecuacién de estado general en tér-
minos de Pr, Tr. Vr: al especificar o "eliminar aleatoriamente" dife-
rentes constantes se deben considerar las diferentes relaciones en-
contradas para determinar Pr., Tr. Vr e igualmente de las constantes
caracteristicas de cada ecuacién & la que se aplica este método.

Se recomienda consultar, para ampliar sobre éste método, la siguiente
referencia;

s S.R.Darin et.al. 0il gas and Journal,Junio, 1958
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COMBINACION DE LAS CONSTANTES CARACTERISTICAS DE UNA ECUACION DE ESTADO.

En base a consideraciones tedéricas y experimentales, se comprobd que las
ecuaciones de estado deducidas para gases puros también pueden ser aplica-
das a mezclas de los mismos.

A partir de datos experimentales de una mezcla gaseosa, las constantes
pueden ser obtenidas de la misma manera que para los gases puros, pero de-
bido a la ausencia de datos experimentales de una mezcla especifica,es de-
seable disponer de métodos que permitan combinar las constantes individua-~
les de los gases puros, para poder obtener asi constantes para una mezcla
cudlquiera y poder usar en ultima instancia la ecuacién de estado que con-
tenga el mismo tipo de constantes caracteristicas.

As{ se puede observar que las relaciones PVT de una mezcla de composi-
cién constante son tratadas como los de un gas sencillo.

Los métodos utilizados son conocidos como métodos estadisticos de com—
binacioén. Los cuatro mas usados son los siguientes:
I) Método de combinacién lineal;

Cm = Cy Ya + C2 Y2 +
II) Método lineal de raiz cuadrada;

Yem = €1 Yy + ¥Cz Yz +
III)Método lineal de rafz cubica:

ofCm = Ty Yy + Ca Ya + ... : n=3
IV) Método de Lorentz;

Cm = ZCs Yi* + % (7 Y1) (2 °NCy " : n=3

en donde 7 simboliza la productoria, Cm es la constante de mezcla,Ci es la
constante del gas puro(subindice 1 para el primero,2 para el segundo .etc)
.Y:1 es la fraccién molar de gas puro(subindice 1 para el primero,2 para el
segundo ,etc).

Como una guia de uso de éstos métodos tomemes lo que Beattie y Kehara?
hallaron como resultado de un tratamiento sistematizado a nivel experi-
mental en base a varias mezclas de gases. Estos investigadores encontraron
que el "mejor" método de combinacién es el lineal cuando las constantes a
combinar tienen la dimensién del volumen a la primera potencia,y el método
lineal cuadrado para aquellas constantes que contienen una dimensién del
volumen al cuadrado, as{ se tiene por ejemplo que en la ecuacién de esta-
do de Van der Waals reducida la constante "a" se debe combinar por medio
del método lineal de raiz cuadrada y la constante "b" por medio del méto-
todo lineal, mientras gque el método de Lorentz se aplica con "mayor" pre-
cisién., con respecto al método lineal de rafiz cuadrada. en la ecuacién de
Beattie—-Bridgeman para la obtencidén de la constante Ao.

1.- Beattie J.A. and S.Ikehara, Pros. M. Sci. Vol.64, 1930
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Como ge puede deducir, para todas las ecuaciones de estade ya hay "“suge-
rencias” en cuanto al método a utilizar, pero éstas estan basadas en
datos experimentales de mezclas de composicién constante.

Ademds se debe tener en cuenta que las constantes son dependientes del
rango de valores pvt considerado, asi comc del método con que se han eva-
luado.

En caso de ausencia de datos experimentales de los valores de las cons-
tantes, se usan los valores obtenidos mediante la utilizacidn de las cons-
tantes criticas o pseudocriticas bajo cierta restrincidén ocasionada scbre
todo por la “precisién” de 1los valoreg "Criticos".es decir. la dificultad
que implica evaluar con certidumbre el punto critico de un gas o de una
mezcla, dejando mucho que desear la utilizacién de este “camino®.

CLASIFICACION DE LAS ECUACIONES DE ESTADO:

Para simplificar el estudio de ecuaciones de estado, éstas se clasifi-
can de diversas maneras. Una clasificacién comin es englobar » las ecua-
ciones en los siguientes dos grupos:

a) Ecuaciones de presion explicita

En este grupo las ecuaciones son escritas en la siguiente forma generi-
ca;

P = £(V)

en donde la presién esta en funcién del wvolumen. Las ecuaciones de
estado que suelen escribirse de esta forma. son por ejemplo la ecuacidn
de Van der Waals, la de Berthelot., la de Keyes, etc, es decir un gran
numero de ellas

b) Ecuaciones de volumen explicito;
Este tipo de ecuaciones son escritas en la siguiente forma general:
V = £(P)

siendo el volumen funcién de presidén: la cantidad de ecuaciones agrupa-
das de esta forma son relativamente muy pocas con respecte al primer
grupo, De este tipo de ecuaciones sobresalen entre otras la ecuaciones
de Linde y la Maron-Turnbell.

Recientemente se ha empezado a divulgar una clasificacién en la cual las
ecuaciones de estado son tratadas como ecuaciones polinomiales, en donde
se denomina ecuaciones cubicas si el producto de las potencia del volumen
molar es igual a tres, para "facilitar” dicha clasificacién ge propuesto
el uso de la siguiente ecuacidn genérica:

RT 8(V-n}

V~h (V-b) (V2 +§V+€)
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en donde b, 6. 8, n. €,son constantes gque dependen de la temperatura y de
ta composicién de la mezcla. Al sustituir los valores respectivos conte-—
nidos en la tabla III.4, se puede obtener la expresidén de cada una de las
ecuacjones especificadas.

Ecuacién | 8 | n | & | €
Van der Waals | a | b | — | —
Berthelot | a/T | b | ——— ' ———
Redlich-Kwong [ a/Tw [ b l b | ——
Feng~Robinson | Spr(T) | b | 2b | ~b?

Tabla III.4 Clasificacién de algunas ecuaciones de estado.

!
@
;
i
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CAPITULO IV .- EQUILIBRIO TERMODINAMICO LIQUIDO-GAS.

INTRODUCCION ;

Un estudio termodindmico de equilibrio de fases implica la determinacién
de los limites de presién y temperatura, las cuales demarcan las “condi-
ciones de separacién” posibles en un sistema. Para evaluar dichos limites
se ha propuesto el uso de la constante de equilibrio K, que es funcidén de
la relacidén de las fracciones mol de un componente en diversas fases.

En este capitulo se analizan las bases tedricas que permiten “"definir”
dicha constante para poder asi cuantificar, en forma aproximada., en
un sistema heterogéneo cerrado el “proceso” de transferencia de masa entre
fases, llamese este proceso separacién, condensacion, etc. el cual se
presenta al cambiar las condiciones PVT que tiene el sistema; ademds de
poder delinear el diagrama PVT correspondiente conocido comunmente como
diagrama de fases. Este diagrama se enfoca principalmente a la delimita-
cién de la region de dos fases de cualquier solucidén, conocida su composi-
cién.
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|Energia libre de Gibbs (F);
Es la suma de la entalpfa y el producto de la entropia por la tempera-
tura, esto es;
F=H+Ts

Esta propiedad definida as{, nos permite obtener con mayor precisién el
mdximo de energfia disponible en un proceso, ya que el trabajo que un
proceso puede proporcionar no es necesariamente igual a la cantidad de
energia disponible para realizar un trabajo util.

@ Fugacidad (f) y actividad (a);

Para simplificar el tratamiento de aquellos casos en los cuales el mode-
lo de gas ideal y de soluciones ideales no son aplicables, se definieron
los conceptos de fugacidad y actividad en 1901% por Lewis. El término de
fugacidad se refiere a la medida de la tendencia al escape que tiene un
componente en una fase. Si la ecuacién de energia libre para un sistema es
dada por:

dF = -5 dT + Vm dP

A una temperatura constante ésta se modifica a;

dF = Vm dP
En el caso particular donde la sustancia analizada es un gas ideal se tie-
ne que;

RT
Vm =

P

Para conservar ésta ecuacién para sistemas no ideales, Lewis propuso una
funcién (f) , como sigue;

dF = RT d 1In f = Vm 4P
donde f es la fugacidad del sistema; al integrar a temperatura constante
entre dos estados con diferentes presiones, tenemos:
f P
F-F" =RT In — = I VmdP ... Iv. a.l
f° P
donde P* es la presién en un estado standard arbitrario, ésta ecuacién de-
fine una relacién de fugacidades entre dos estados isotérmicos. la cual es

equivalente a la siguiente ecuacién ;

RT In £ -~ RT in £° = J Vm dP - RT In P*  ...... IV, a.2

Es conveniente hacer notar que la fugacidad de cualquier sustancia tie-
ne igualdad numerica con la presion, esto es. en un estado de gas ideal la

1. Levis.6.N., Proc ka. Acad. Arts. Sci. ,Vol.37,1901
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fugacidad es proporcional a la presién : ya gque un liquido o un sélido
se evaporiza y por ende un gas tienden a aproximarse a un estado ideal,por
conveniencia se representa al estado ideal con una presion P’ y a una fu-
gacidad f* correspondiente al estado estandard.

P* = f°
o bien
P = f

Para un estudio mds riguroso y exhaustivo de este concepto puede refe-
rirse al trabajo de Tunell? en donde matemd&ticamente se muestra que;

f
lim = = 1
p->0 P

Ademds Tunell sugiere la siguiente relacion, mds, satisfactoria de fuga-
cidad;
»

RT In £ = RT In P - J adP ... Iv. a.3

o

en donde a es la funcién <(RT/P)-Vm>, esta definicién no introduce cambios
en la evaluacién niumerica de 1la fugacidad., por lo que las ecuaciones de
Lewis y Tunell dan 1la misma expresién para el cdlculo de la fugacidad a
partir de ecuaciones de estado. Una ecuacién equivalente a la ecuacidn
(IV. a.2) es dada por la relacién;:

1
In f = —— IVm dpP
RT

A la relacion de fugacidades de un estado con respecto a un estado arbi-
trario standard a la misma temperatura fue llamada "actividad" por Levis
,siendo representada por "a". Asi por definicién:

f

A = ——

Por lo tanto la ecuacién de Lewis queda modificada como:

F ~-F" =RT In a

CRITERIO DE EQULIBRIO TERMODINAMICO:

En el articulo® "Sobre equilibrio de las sustancias heterogéneas" Gibbs
enuncid que: "Del aumento general de entropfia que acompafia los cambios que
ocurren en un sistema aislado cualesquiera, infiérese naturalmente que. al
llegar al méximo la entropia del sistema, se hallara éste en estado de
equilibrio.", de dicho principio normativo., se tiene la siguiente relacién
de criterio de equilibrio dado por:

dE = 0 ; 5. V constante ...... Iv.1
en donde E es la energia total que contiene el sistema.

1.Josia ¥illard 61bbs, American Journal of Science , Vol.14 ,1874
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Un criterio equivalente al anterior es el siguiente;
dF = ¢ ; P, T constante  ...... iv.2
en donde F es la energfa libre total del sistema.

Al considerar componentes puros o "soluciones" homogéneas de composicioén
fija., las ecuaciones anteriores se expresan como siguen;

dE = T dS - P 4 Vm
dF = -8 4T + Vm dP
en donde § es la entropia por unidad de masa o por mol.
Si consideramos que el ntmero de moles de cualquier componente Ni

(l1cietn) es independiente de los componentes restantes y cualquier varia-—
cién en ellos causan un cambioc de energfa libre de la mezcla o solucién,

tendremos que;
d E\ JE
d Na +...+( )d Nn
O Na D N, v.3

dE = T d5 - P 4V +(

en donde las derivadas parciales estan evaluadas a S vy V constantes.y cada
una de las otras derivadas evaluadas con respecto a las demas componentes
restantes, por lo que podemos escribir lo siguiente;

dE =-S5 dT + V dP +(C; :;.)d Na +...+(aa§n>d Nn

Por definicion;

F=E-TS+PV
teniéndose entonces que:
dE =«~T 45 + P dV = dF + 5 4T - V dP

Como los términos de los coeficientes dN en las ecuaciones (IV.3}) y (IV.4)
son idénticos se tiene que

QE d F
[S—E:] S,V.Na... ) [5-;;:] P.T.Na...

Al tomar en consideracidén que los coeficientes estan referidos a dos
propiedades extensivas respectivamente, E y F, se les denominan como "can-
tidades molares”; Gibbs las llamé como "potencial quimico"”, representado
por U, esto con la finalidad de contar con una nomenclatura enfocada al
tratamiento de equilibrio entre fases, el potencial quimico puede ser eva-
luado de cuatro formas diferentes, de acuerdo al tipo de variables inde-~
pendientes elegidas, as{ se tiene que;
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d S F o H DA
v -[E;;éqS.V,N....-[7;;:]P.T.N.,..- [E;E: S.P.N.....-[?Ssj] V.T.Na....

en donde A es la funcién de trabajo madximo por unidad masa o mol, H es la
entalpfa por unidad de masa o por mol.

El potencial quimico de cualquier componente es la relacién de la ener-
gia libre total de wuna transicién de fase considerando una temperatura,
una presién y una composicién como constante en la fase ‘'original". Sus-
tituyendo los coeficientes por el potencial gquifmico, U, en las ecuaciones
(IV.3) y (IV.4), éstas se modifican como;

dE = TdS - PdV + Ua d Na +...+ Us d Nn  ...... Iv.5
dF ==S5 dT + VdP + Ua d Na +...+ U d Nn  ...... IV.6
por lo que se simplifican enormente ambas ecuaciones,

Al considerar diversas fases (','',... hasta n) en un sistema cerrado se
tendrd que:

dF' = =5'dT + V' dP + Ua' d Na'+ ... + Un' d Nn'

dF''= =8''dT + V''dP + Ua''d Na''+...+ Un''d Nn"'

dFf= —-5" 4T + V® dP + Ua" d Na"+...+ Ua" d Ni"
esto es valido para una presidn y temperatura que sea constante en todas
las fases del sistema heterogéneo para tener un equilibrio termodindmico.
Por definicién ;
F=F" +F''+ ... +F" ceeees IVLB

lo cual representa que la energfa libre total de un sistema heterogéneo
resulta de una suma de la energfa libre de las fases que esten presentes.

Diferenciando la ecuacién anterior:
dF = dF'+ dF'' + ... + dF*  ..... L Iv.o

Al considerar el criterio de equilibrio, dado por la ecuacién (IV.2), se
tiene que al combinar las ecuaciones (IV.7) y (IV.9) obtenemos ;

Ua'dNa' +...+Un' dNn'+ Ua''dNa'' +...+Un'"' dNp''4+Us” dNa” +...+Un" dNa" =0

Adicionalmente si la "masa'" de cada componente se mantiene constante ,
debido a que se estd considerando un sistema cerrado, se tiene que;
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d Ne' #dNa'' +d Na''* + ... 4 dNa" =0

d No' + d Np'' +dNp''' 4+ ... +# dNg® =0
Para satisfacer las ecuaciones (IV,10) y (IV.11) es necesario y sufi-
ciente que la sgsiguiente condicién de equilibrio sea verdadera:

Ua' = Ua'' = Ua''' = ,., = USla"

Un' = Un'"' =Up''' = .., = Uy°
1o que significa que el potencial quimico de un componente debe ser igual
en todas las fases del sistema.

Nétese gque la ecuacidn (IV.12) considera el caso en donde todos los com—
ponentes estdn presentes en todas las fases existentes en el sistema.

Por parte, la fugacidad de cualquier componente de wuna solucidn, £f1 o
fsi. puede definirse por la siguiente ecuacidn;

dUs = RT d In £5 ... 1V.13
al integrar esta ecuacién entre dos estados isotérmicos. se tiene ;
.
Ug — Uy = RT In ~— ... Iv.14
fi.
donde Ui* y f.:° son respectivamente el potencial quimico y la fugacidad de
un componente referido a un estado standard inicial elegido arbitrariamen-
te de presidén y composicién. La fugacidad de un componente puro en una so-
lucién, en donde £°=P°, es igual a:
fg* =Xy P L. Iv.15
en donde P* es la presién mds baja a la cual se puede comportar como un
gas ideal la fase gaseosa 'vaporizada" de la solucién, y X, es la fra-
ccién molar del componente en la solucién liquido.
Por "definicién" se tiene que;
Ug = RT In Xy + F«" . ..., IvV.16
Combinando las ecuaciones (IV.16) y (IV.15), se obtiene:

Ui = RT In fi + Fi* - RT In P*  ...... V.17
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donde Fi® es la energia molar libre del componente a la presién P*.

La actividad de un componente en una solucién puede ser definida como:

_ £
al ® — Iv.18
fssi®
Por lo que, la ecuacién (IV.14) se modifica como:
Uy - Us® = RT In as T Iv.19

Si el estado standard es cualquier estado de un componente puro, se in-

fiere que;
F
U1 "(a )' Fg ...... Iv.20
O N,

en donde F; es la energia molar libre del componente puro "i" y para esos
casos se sustituye F* por U,. Al sustituir 1la ecuacidén (IV.17) en la
ecuacidén (IV.12) obtenemos otro criterio de equilibrio de fases expresado
por:

fa' = fa'' = ... = £ L. v.21

por lo que una condicidén de equilibrio necesaria es que las fugacidades de
cualquier componente sea la misma en todas las fases presentes en el sis-
tema. Comunmente la ecuacién (IV.21) se expresa como;

fa' = fa'' = .... = £ ... Iv.22
ya que para cualgquier componente puro se infiere que;

fa=fa Ll 1v.23

Por otra parte las implicaciones de la fugacidad para mezclas gaseosas
ideales mejor conocida como ley de Lewis y Randall, se deduce al suponer:

1}La fugacidad en el estado standard tiene un valor unitario (por defini-
cién del estado standard). ’

2)La mezcla gaseosa sigue la ley de Amagat ( o de Leduc), la cual es dada
por;

V= ZniVi*'= Vm{(n=Yi=1) ; presién y temperatura constantes
...... IV.24
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por lo que a una P y T constantes los componentes se mezclan volumétri-
camente (o isométricamente).

Para un componente dado, tenemos la siguiente relacidn;
f £

Ys Py Py

obteniéndose finalmente;
o= Yy 4= (£8)y  ...... IV.26

en donde fi representa la fugacidad del componente i-nésimo considerado
sin mezclarse (purc) y (fs); es la fugacidad del componente en la fase
gaseosa. La ecuacién de Lewis y Randall es aplicable a bajas presiones y
con propiedades fisicas de los componentes muy parecidos. como es el caso
de las mezclas de hidrocarburos. Se puede decir que la ecuacidn de Lewis-
Randall ez analoga a la ecuacién de Dalton.

Al apalizar soluciones liquidas ideales al igual gue para los gases
ideales. los volumenes de los componentes son aditivos por lo que si-
guen la ley de Amagat. En un equilibrio liquido~gas cada componente puro
es considerado estable en las fases, por lo que en la fase liquida se
tiene que;

_ 1 P OV
In 3 = e d P+ In Xy + 1In P°
RT dp* O N L Iv.27

Por definicion, para un componente "i" a una presién y temperatura. tene-
mos gue:

fa 1 P
In —— = — Vmy d P °
fa° RT dp* L 1v.28

Al combinar la ecuacién IV.27 y IV.28, considerando que f4'= P* (gac
ideal). se tiene que;

~ 1 P —
In f; = ——r00 @ j (Vmg = Vmy) d P + In Xy + In f,

RT s}
...... Iv.29
Por definicién de solucidén ideal. se tiene gue;
Vm = ;;;‘
Finalmente obtenemos;
in 1. = In f4 + In X
esto es;
o= Xs £4 = (£8)2 .. ... 1V.30

(la ley de Raoult expresada en términos de fugacidad)
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en donde f; es la fugacidad del componente liquido en la fase gaseosa, fi
es la fugacidad del componente purc . La ecuacién anterior es andloga a
la relacién comunmente !lamada "ley de Raoult'" la cual se expresa como;

Ea =Xy Py =Pp ... () 30.a

la cual se aplica a una solucién liquida ideal en donde el vapor es un gas
ideal, en donde la presiodn parcial (Pp) del vapor es proporcional al pro-
ducto de la presién de vapor del solvente puro por su fraccién molar.

Es bueno insertar una nota aclaratoria para evitar una confusién en las
aplicaciones tanto de la ley de Lewis—-Randall y la ley de Raoult expresada
por medio de fugacidades. Se tiene que en un equilibrio 1liquido~gas la
“fugacidad parcial (fs)'" de la ley de Lewis-Randall se denota como fv y la
"fugacidad parcial” de la ley de Raoult se escribe como fl; estas fugaci-
dades parciales son iguales en un equilibrio termodindmico entre fases.
Por otra parte se denotaran en este trabajo a la fugacidad de componentes
puros como f.° y f1°.

La desviacién de la idealidad de la ley de Raoult es expresada por:
P=TP:s" X Ll IV.31.a
f1r =7 f1* X4 = £ @z Lo IV.31.b
en donde 7 es un factor de correcién llamado coeficiente de actividad del
componente, el cual se utiliza cuando el sistema es sometido a altas
presiones. Si la fugacidad de un componente puro es expresada en térmi-
nos de su presién de vapor, Pi®. se tiene que;

£i°= 0," P,°

en donde © es un factor de correcién; por otra parte la fugacidad, f,, de
un componente en una solucién se puede expresar como:;

£f1 = @4 Py
Se tiene entonces que la ecuacion IV.31.b toma la forma siguiente:

@1° Ty

Pi = Pe®* Xa Ll Iv.32.b

2,

A presiones suficientemente bajas, en donde la fugacidad es igual que la
presion, se tiene que ;

f1 = Py =P Yy = 7y Py* Xy = Py° ay
Es comin expresar la desviacién de la ley de Raoult por medio de diver-

sas ecuaciones que involucran el coeficiente de actividad (7), teniéndose
los siguientes casos:
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1)Cuando la presién del sistema es tal que el vapor es considerado
- como ideal y la fase 1ligquida como no ideal., se tiene la siguiente ex-
presion

P Ys Vi P Y,
Ty, = exp [ - — (P =~ Py ] =
P4 Xa RT Pa® X4

donde X1, Ysi son respectivamente las fracciones mol tanto del liquido
como el gas; P," es la presién de vapor saturado del componente puro
a la temperatura considerada, el volumen del componente ligquido "i" es
Vi ¥y P es la presién total del sistema.

2)Cuando la presidén es alta, la fase vapor obedece la ley de L-R y adi~
cionalmente la fase liquida no se comporta como ideal. la desviacién
de la ley de Rauolt se expresa como:

P 1v.35
Vi
£l =1y £47 X4 exp [ —— ( P~ Ps") ]
RT

en donde f;" es la fugacidad del! componente puro en estado liguido
(calculado a P4*" y la temperatura en cuestién): despejando T, de la
ecuacidén anterior obtenemos, al considerar £, =~ (f:*)v Y4, lo siguien-
te:

..... IV.36.a
(£2%)¢ Ya Vi
Ti = exp [ - (P~ Ps") ]
£10 Xs RT
[}
Y1 Vi
InT = (In (f*) - In(f") + In ——— =~ () (P - Pi™)
X4 RT
..... Iv.36.b

La fugacidad puede ser expresada en términos de la presion y del vo-
lumen regidual, a, por medio de la ecuacién de Tunell, se tiene que:

1 P
In (£1")e = 1IN P ~ woeme adP ... Iv.37
RT [}
Como P es la presion del sistema, se tiene por lo tanto:
1 Py"
In £f3% = In Py® - e adP ..., 1v.38
RT o
Si la ecuacidén de estado de un gas es:

PV =« RT + B P
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en donde B es una constanste virial del gas, el valor de a es por lo
lo tanto:
a=-B

Combinando la ecuacién IV.37 con la ecuacién IV.38, se obtiene la si-
guiente relacién;:

1 P B
In {f1)v - 1n £1* = In P -1In P + I B dP = «~—— (P - P:")
RT Pgen RT

Combinando la ecuacién anterior con la ecuacién IV.36.b en términos
de fugacidad obtenemos:
P Y4 1

In 74 = 1In (B— Vy) (P - P} ..., Iv.40

P*" X4 RT

3)Cuando el vapor y el liguido en un sistema cerrado no son ideales, se
tendrdn desviaciones en las leyes de Lewis-Randall y de Raoult, por lo
que se debe considerar que:

fl =7, (£2°)v Y4

donde 71 es el coeficiente de actividad en la fase gaseosa.

CONSTANTE DE EQUILIBRIO (K):

Una de las constantes md&s conocidas en la industria Petrolera. de en-—
tre muchas utilizadas y desarrollodas en ingenierfa quimica, es la 'cons-
tante de equilibrio” definida mediante la siguiente expresion:

Y
K= oe— . Iv.42
X4

Para distinguir esta constante de otras que se utilizan en la ingenie-
ria quimica, muchos autores la denotan como Kx.

Una definicién mds formal esta dictada por el criterio de equilibrio,
fl = fv, esto es la fugacidad de la fase gaseosa y la fase liquida son
idénticas. Este criterio expresado en términos de la ley de Lewis y de
Raoult, nos da lo siguiente;

(f1*)e Ya = (£a°)y X+ ... IV.43
[Ley de Lewis—Randall= Ley de Raoult]

en donde (f1°)v y (f3°), es la fugacidad tanto del componente gaseoso puro
y liquido puro. respectivamente, medidos a la temperatura y presién de va-
por de interés. En términos de la ley de Dalton y la ley de Rauoult la
ecuacion IV.43 se expresa mediante la siguiente relacién:

PYy = (Pd)v Xe ... Iv.44
[Ley de Dalton= Ley de Raoult]
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en donde P es la presién del componente gaseoso puro a una temperatura
elegida y (Pi). es la presién de vapor del componente liquido puroc a la
temperatura escogida, al reacomodar la ecuacidén IV.43 y IV.44 y relacio-
narlas entre sI obtenemos ;

Y1 {Pi)e (f1*)a {a):

=K ... Iv.45

X P () (a)e

Esta constante (K) puede ser evaluada de diferentes maneras, entre de
las que sobresalen las siguientes:

En forma ideal:

Se evalua directamente utilizando la relacién dada por la ecuacion IV.
44 la cual relaciona a la vez a la ley de Dalton y la ley de Raoult o
utilizando 1la ley de Lewis—-Randall y la ley de Raoult expresadas en
términos de fugacidad relacionadas estds por la ecuacién IV.43.

En forma "analitica":

Esta "modalidad" de cdlculo considera las diferentes desviaciones de
la idealidad, tanto de la fase gaseosa como de la fase liquida. las
cuales estdn consideradas en diferentes casos de desviacién expresadas
en las ecuaciones anteriormente desarrolladas (en el rango de la ecua-
cién IV.33 a la ecuacién IV.41).

En forma experimental:

Se evalua a partir de datos experimentales los cuales indican la
distribucién de un componente entre la fase gaseosa y la fase liqui-
da, obtiendose directamente de esta forma a partir de la definicidén el
valor de la constante. El proceso experimental utilizado es el método
de separacion a composicién constante.

La representacién comin de la s constantes de equilibrio es mediante
graficas Log K vs Log P, teniendo como pardmetro a la temperatura.
La "forma general"” de las curvas Log K vs Log P caracteristicas de siste-
mas multicomponente se muestra en la figura IV.1. Se puede observar en
ella, gque a bajas presiones (las cuales no exceden de 300 psia en prome-~
dio) las pendientes tienden a ser wunitarias. Al incrementarse el valor de
la presién el valor de las constantes de equilibrio decrecen hasta un va-
lor minimo, y despues crece al seguir incrementandose la presién, tendien-
do a converger a la unidad, y esta una presioén es unica y tipica del sis-
tema analizado y se le denomina presién de convergencia: a merios de que
la temperatura del sistema estudiado es la temperatura critica, las fases
en equilibrio tienen la misma composicién en ete caso la presion resulta
ser la presién critica del sistema . A otra temperatura la convergencia es
aparente.
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Se pudo observar conforme se desarrollaban diversas gr&ficas que en sis-
temas de hidrocarburos similares (ya sea aceite negro, aceite volatil,
etc), presentan una configuracién parecida en sus curvas log p vs log k y
un valor aproximado en su presién de convergencia. Derivdndose de esta
manera una forma de representar los valores de la constante de equilibrio
para componentes individuales cuando se aplica la correccién en la presién
de convergencia® en la cual la constante de equilibrio de cada componente
es siempre la unidad; Watson y colaboradores? presentaron un método en es-—
te sentido pudiéndose generar grdficas para cada componente con una pre-
gsion de convergencia tipica, basadas en los datos de las grdficas de sis—
temas multicomponentes conocidos.

BALANCE DE MATERIA:
En todo sistema multicomponente., que este en equilibrio sus fases, se
debe satisfacer, para una presién constante y a una temperatura determina-

da, las siguientes condiciones de equilibrio;

Y, + Y2+ Y¥Yas+ ... +¥n=2ZYy =1 ..., IV.46.a
o sea

ZYs =Ki Xg +Ka Xa v 0. +Kn Xn =12 Lo IV.46.b
Por lo tanto ;
Xa + X2 + Xa + ... + Xn=2Z Xy =1 ... IV.47.a

La cual es equivalente a

Y 1 Ya Ya Yh
——f ——t ==t ., 4 == T Yy/Ky = 1
Ki Kz Ka K Lo IV.47.b

Al involucrar el numero de moles totales (N) del sistema, esté debe
estar constitufdo por un nimero de moles en la fase liquida (L) y por un
numero de moles en la fase gaseosa (V), lo cual puede ser expresado de la
forma siguiente;

N=L+V . IvV.48

al considerar la fraccidén molar en las dos fases, respecto a un componen-
te, se tiene:

ns N=Xy L+YsV . Iv.49

1. a} White R.R. and 6.6.Brown, Ind.Eng.Chem., Vol.34,1942. b} Hansor 6.H. et 4], Ind.Eng.Chem., Vol.37,1945
2. a) Gamson W.B. and K.N. Vatson ,Nat Petrolewm, T-258 , August, 1949 b} Saith K.A and K.N. Watson ,Chen.Eng.Prog,Vol.45,1949
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en donde ni &8 la fraccidén molar de cualgquier componente de la mezcla.
Sustituyendo la ecuacidén IV.42 en la ecuacisén IV.49 y despeiando para
X3, obtenemos;
Nno L Iv.50

Xy =
L +V Kq
Por otra parte al sustituir la ecuacidén IV.42 en la ecuacidén IV.49 y
despejando Yi. tenemos;

Nne o Iv.51
Yy =

(L/K) + V

Con lo anterior se tiene que al sustituir la ecuacidén IV.50 y la IV.51
respectivamente en las ecuaciones IV.46 y IV.47 obtenemos las siguientes

ecuaciones;

N ng venes. IV,52
Z Xg ‘2[ ]
L + V Ky
Nn: 4 ol IV.53
2 Y '2[ ]
(L/K) + V

El uso de las ecuaciones anteriores, permite el célculo de las condicio-
nes de presién y temperatura de un sistema, en el punto de burbujeo, en el
rocio, asi como en cualquier proporcién de la fase liquida y la fase ga-
seosa que esten en equilibrio termodindmico.
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CAPITULO V: CONSIDERACIONES TEORICAS DE APLICACION.

INTRODUCCION:

En la mayoria de los estudios o andlisis y disefios realizados en inge-
nieria petrolera, se involucra en forma directa o indirecta el equili-
brio termodindmico. Se puede decir que uno de las ma&s importantes aplica-
ciones de dicho equilibrio el estudio de mezclas de hidrocarburos, es-—
td en lo concerniente al equilibrio liquido-vapor, el cual al poderse
"predecir", ayuda y a la vez conforma una herramienta indispensable en el
disefio de "sistemas" en donde se lleve a cabo una transferencia de masa,
ademas de permitirnos considerar las implicaciones o limitaciones inhe-
rentes de estos "sistemas'.

En esté capitulo se hace mencién del equilibrio del liquido-vapor enfo-
cado a un sistema de hidrocarburos, empleando para ello los métodos uti-
1izados para "predecirlo”; adem&s se le d& una "justificacidn tedrica" a
la clagificacién de estos sistemas tomando en cuenta para ello los con-
ceptos vistos en 103 capitulos precedentes.
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USO DE LA REGLA DE GIBBS EN EL COMPORTAMIENTO DE FASES:

Durante el desarrollo de la regla de fases, realizado en el capitulo II,
se infirié que con sdélo fijar la composicién (C-1) de un sistema multicom-
ponente es suficiente para caracterizarlo mediante cualquier "relacion"
grdfica o andlitica de la forma P-T-6, en donde & serd cualquier variable
dependiente (una propiedad que se quiera cuantificar).

Se ha aprendide de la experiencia acumulada en el estudio de los diver-
sos sistemas de hidrocarburos, que la proporcién en que estén presentes
los compuestos dentro del sistema influye en Gltima instancia en los valo-
res "tipicos" de las propiedades que caracterizan al mismo, figura V.1.
Dentro de los sistemas de hidrocarburos estudiados, se ha encontrado la
siguiente composicién tipica de los cuatro sistemas clasificados, estos
son;

Metano Intermedios Heptanos+
(% Mol) (% Mol) (% Mol)
A) Petrdleo Negro 30 35 35
B) Petrdéleo Velatil 55 30 15
C) Gas Condensado 70 22 8
D) Gas Seco 90 9 1

Tabla: Composicidén tipica de diferentes sistemas de hidrocarburos.
(tomado del Report UT-719 de MacDonald R.C.)

Una de las caracteristicas atribuibles a las relaciones P-V-T es la fa-
cilidad que nos d& para fundamentar un tipo de clasificacién de los vyaci-~
mientos, figura V.2, la cual se basa en la comparacién de la posicién
del punto critico. en un diagrama P-T, con respecto a la temperatura y la
presién a que estan sometidos los fluidos originalmente en el yacimiento.
Dicha clasificacién estd referida a la composicién inicial u original con
la cual se descubre el yacimiento, ya que al variar la composicién debido
a la explotacién de que se hace objeto al yacimiento., la envolvente de la
grdfica P-T cambia. y en consecuencia también se modifican las coordenadas
de presién y temperatura critica del sistema.

Una descripciéon de la figura V.2 nos permite conocer la terminologfa em-
pleada en diagramas de fases;

CURVA DE ROC10:
Es el lugar geométrico de 1los puntos de las coordenadas presién-
temperatura, en donde se marca la transicién de un sistema homogéneo
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compuesto por una fase gaseosa a un sistema heterogéneo de dos fases,
denotandose esto con la aparicién de la primera gota de liquido.

CURVA DE BURBUJEO;

Es el lugar geométrico de los puntos de las coordenadas presisn—-temperatu_
ra. en donde se marca la transicién de un sistema homogéneo compuesto
por una fase liquida a un sistema heterogéneo de dos fases. denotdndose
ésto con la aparicién de la primera burbuja de gas.

CURVA DE SATURACION;

A la envolvente que esta constituida por la curva de rocio y la curva de
burbujeo se le denomina curva de saturacién (la cual contiene al punto
critico): "fuera” del drea formada por dicha envolvente solo existirda una
fase, teniéndose por lo tanto un sistema homogéneo, Dentro del &rea de
la envolvente coexistird en equilibrio termodindmico el liquido y el vapor
en un sistema heterogéneo.

PUNTO CR1ITICO;

Es la ‘“condicion” de presidén y temperatura en donde las propiedades
intensivas de la fase 1liquida y la fase gaseosa son idénticas. A la
presién, volumen y temperatura en esté punto se les denominan como cri-
ticas.

Un fenomeno implicito a las condiciones criticas es la llamada opalescen-
cia critica. la cual se caracteriza por un cambio de color del sistema en
la regidén cercana al punto critico. Kurata y Katz® consideran que esté fe-
némenc de color ocurre dentro de un rango de temperatura de x S0 F° de
la temperatura critica; en mezclas de hidrocarburos voldtiles, se ha
visto que la opalescencia es causada por la asociacién de moléculas. tan-
to liquidas como gaseosas dentro de gotas minusculas. Se ha observado
que el fenbémeno se acrecienta cuando en la mezcla aumenta la proporcién de
hidrocarburos intermedios.

Uno de los métodos para determinar las condiciones criticas., es mediante
el trazo en unpa grafica presidén-temperatura de los datos experimentales
del porcentaje de hidrocarburos 1liquidos del volumen original, en donde
las curvas obtenidas con un valor de igqual porcentaje se les denomina cur-~
vas de calidad, las cuales al extrapolarse “convergen” en un punto de la
envolvente de saturacidn que corresponde al punto critico.

CRICONDENTERMA :
Es la maxima temperatura a la cual coexisten la fase liquida y la fase ga-
seosa. en condicién de equilibrio.

CRICONDENBARA:
Es la mdxima presion a la cual coesxisten la fase Iliquida y la fase ga-
seosa, en condicion de equilibrio.

ZONA RETROGRADA;

Esta region esta referida a todo aquel fendémeno que estd& en oposicidén a lo
observado; es de egperarse en un sistema cerrado, sometido a una tempera-
tura constante, al decrecer la presion, la fase liquida tienda a disminuir

1.Kurat2 and Katz, Tranms. AiChe. ,Vol.39 1942
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En 1895 Kuenen hizo referencias al fendémeno de condensacién retrdégrada
(isotérmica de primera clase), el cual ocurre al disminuir la presién y
también se refiere al fenémeno que en forma contraria se presenta, esto
eg, al fendmeno de vaporizacién retrégrada (isotérmica) el cual ocurre al
incrementarse la presién. A estas zonas anémalas o retroégradas referidas
a un diagrama de fases. se encuentran entre el punto critico y la cri-
condenterma para el caso de la zona retrégrada isotérmica, y entre la cri-
condenbara y el punto critico en el caso de la zona retrégrada isobdrica.

Katz(1940) indicé la existencia de una doble condensacién retroégrada en
gases saturados, conteniendo estés hidrocarburos pesados y vapor de agua.

Un hecho a considerar en los sistemas multicomponentes es que la compo-
sicién define al punto critico, por 1lo que al incrementarse la proporcion
de hidrocarburos ligeros (C1-C2) en presencia de hidrocarburos interme-
dios® en el sistema, el valor de la temperatura critica decrece. y en con-
secuencia puede esperarse que en el sistema se presente el fendmeno de
condensacién retrégada isotérmica como puede inferirse de la tabla V.1.

Pirson cita que ‘"mientras que los procesos normales de vaporizacién y
condensacién estdn principalmente asociados con la atraccién mutua de las
moléculas mas pesadas . los procesos retrégrados estdn asociados con la
atraccién entre las moléculas '"livianas" y "pesadas". El primer tipo de
atraccién tiende a atraer las moléculas hacia la fase liquida, mientras
que el segundo tipo tiende a atraerlas hacia la fase gaseosa, cuando la
fase es suficientemente densa, es decir, a altas presiones"”.

METODOS COMPOSICIONALES:

Para determinar las propiedades de 1la mezcla de hidrocarburos que
contiene un yacimiento se lleva a cabo una simulacién a las condiciones
correspondientes del! yacimiento. empleando para ello procesos de libe-
racién conocidos comunmente come analisis PVT, en los cuales es dificil
de decir cual de ellos al ser empleados reproducen realmente lo que ocurre
en el yacimiento.

Pirson en base a las investigaciones realizados por Katz en 1940, comen-—
ta que se presenta una similitud en los resultados de los diversos proce-
sos de liberacién siempre y cuando los decrementos de presién durante la
realizacion de los mismos sean muy pequefios.

1.- Se puede considerar a los hidrocarburos intermedios (C3-C6), en termizos relativos, intermedios entre verdaderos gases
y verdaderos liquidos.
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Jacoby y Berry indicaron que los andlisis PVT rutinarios que se realizan
en base a muestras de hidrocarburos no representaban adecuadamente el
"agotamiento” en todos los vyacimientos, por lo que ellos propusieron el
uso de métodos composicionales, asentando con ello las bases para su
empleo; estos métodos representan o simulan con una mayor aproximacion
el "agotamiento" de un yacimiento. ya que en éstos se consideran el cam—
bio de composicién de los hidrocarburos al variar las condiciones del ya-
cimiento.

Los criterios basicos utilizados en estos métodos composicionales estan
dadas por las ecuaciones IV.52 y IV.53, que representan las ecuaciones de
balance de materia, y que son:

N nis
Xy = f em—— Iv.52
L +V Ky
N ng
ZYy ™ T —— L IV.53
(L/Ks4) + V

Para comprender la utilidad de estas ecuaciones, analicemos los siguien-
tes dos casos extremos en los cuales se considera al numero de moles
totales del sistema como unitario (N=1).

Uno de ellos se presenta cuando se tiene un numero de moles en la fase
liquida igual a cero (L=0) y el numero de moles en la fase gaseosa €s
igual a uno (V=1), se tendrd que las ecuaciones IV.52 y IV.53 toman la
forma siguiente;

Ni N1
Xy = 2 = constante = Z =1 L. V.1
V K Ki
Na
ZYy = 2 =Zn;-ZX1K1 ..... V.2
1

Por definicién se tiene que ZX;=1; al cumplirse esta condicién expresada
por la ecuacién V.1, se puede determinar el punto de rocio en un sistema
vya que en este punto, el valor de la fraccion molar total del sistema.
le corresponde a la fase gaseosa(V). Para determinar el punto de rocio
se debe utilizar un proceso de ensaye y error en el cudl se toma como
constante a una de las coordenadas termodindmicas (la presién o la
temperatura), para obtener wuna serie de valores de la constante de equi-~
librio (K), de acuerdo a la composicién del sistema. qué cumplan con las
condiciones de equilibrio expresadas: al cumplirse la condicién dada por
la ecuacién V.1, se obtiene por este proceso iterativo los valores
correspondientes de la presién y la temperatura del punto de rocfo.

El siguiente caso se presenta en el punto de burbujeo al tener un numero
de moles de la fase liquida igualados a uno (L=1) y el numero de moles
en la fase gaseosa se considera igual a cero (V=0), por lo que las ecua-
ciones IV.52 y IV.53 toman la siguiente forma:



L o 79
he
Xy = = = T N1 e V.3
1
Ns
Yy = 2 = constante = E ni Ki = 1-  ..... V.4
(1/Ki)

obteniéndose el punto de burbujeo por un proceso de ensaye y error, en un
proceso similar al realizado con el punto de rocfo, solo que en éste caso
se debe cumplir la condicién definida por 3Y:=1, representada por la
ecuacién V.4, obteniéndose de esta forma 1los valores correspondientes
de la presién y la temperatura del punto de burbujeo.

Al involucrar la regla de fases en los dos casos anteriores, se tiene
un sistema monovariante, por lo que el equilibrio termodindmico del siste-
ma queda definido en funcién de una sola variable, ya sea la presioén o la
temperatura. Se debe recordar que en ambos casos anteriormente expuestos,
demarcan la transicién de un sistema homogéneo a uno heterogéneo. Dentro
de la regién termodindmica gque presenta un equilibrio entre dos fases, la
cual se determina por medio de un proceso de ensaye y error, utilizando
para ello condiciones expresadas por las ecuaciones IV.46.a. IV.47.a,
IV.52 y IV.53, durante dicho proceso se debe conocer la composicién total
del sistema elegido.

Para simplificar el proceso de cdlculo de la regién de dos fases. se
debe considerar que el estado termodindmico final del sistema analizado.
resultard monovariante, y que a una presién y temperatura dada. tendremos
un valor de numero mol tanto de la fase liquida como de la fase gaseosa.
Para evitar complicaciones se mantiene constante a uno de los dos grupos
de variables (Ly V o Py T)., para determinar asi, los valores de la cons-
tante de equilibrio que cumplan con las condiciones antes mencionadas. En
consecuencia al realizar el proceso de ensaye y error a una presion y
temperatura constantes, se podrd obtener a partir de una variacién en las
fracciones molares del gas (V) y del liquido (L) los valores adecuados de
la constante K que se ajustan con las condiciones de balance de materia.
esto es, ZXi=1 y ZY,;=1, pudiéndose de esta manera determinar la
composicién liquida y gaseosa en equilibrio termodindmico. Un cdlculo si-
milar acontece cuando se congidera en el proceso de ensaye Yy error, un
valor constante de las fracciones molares del gas (V) y del liquido (L)
con respecto a una variacién de una de las coordenadas termodindmicas,
es decir,de la presién o la temperatura (debido a que la regla de fases
nos indica que el sistema es monovariante). Un complemento a este andlisis
"composicional”, en esta regién termodindmica, es la determinacién de la
densidad de la fase lfquida en equilibrio, mediante la utilizacién de
correlaciones elaboradas en base a diversas consideraciones y con dife-~
rentes sistemas de hidrocarburos.

El hecho de que las constantes de equilibrio dependa de la presion, de
la temperatura y de la composicién, permite reflejar el equilibrio
lfquido~gas en una muestra de hidrocarburos. Al variar el valor de la
presién y/o temperatura en un sistema monovariante, la fase lfquida
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tiende a sufrir un cambio en su composicién. Si se "aislace" el residuo
liquido de ese nuevo valor de coordenadas termodindmicas, tendriamos que
la presion de convergencia de ese '"nuevo sistema" serd diferente al siste-
ma original; obteniendose de esta forma un equilibrio liquido-gas con
respecto a un valor de Presién y temperatura.

El hecho anterior ha respaldado el uso generalizado de grdaficas de cons-
tante de equilibrio, las cuales reflejan diferentes valores en la presién
de convergencia debido al tipo de sistema utilizado para generarlas por
medio de liberacidn flash; en consecuencia uno de los usos mds frecuentes
de éste tipo de cdliculos es 1la determinacién de 1las denominadas condi-
ciones de separacién, asi como de las composiciones tanto del gas y
del liquido en equilibrio, lo cual permite obtener un valor de la pre-
sién y temperatura de separacidn superficial en una muestra de hidrocarbu-
ros, factor importante, para un disefio ¢ptimo de las condiciones de sepa-
racién diferencial

Una presién de separacién y/o estabilizacién adecuada nos permite obte-
ner recuperaciones adicionales de hidrocarburos liquidos, sobre todo en el
caso de aceite voldtiles o sistemas de alto contenido de hidrocarburos in-
termedios, los cuales de no separarse adecuadamente implicarfa un subdise-
flo en la planta de tratamiento (entiéndase baterias en caso de hidrocar-
buros 1lfquidos) y en los gasoductos en Ultima instancia, pudiéndose pre-
sentar problemas tales, como la quema de las gasolinas "crudas" condensa-
das, por lo que en este tipo de hidrocarburos se ha recomendado el uso de
equipos especializados denominados estabilizadores y/o el enfriamiento
de la corriente de los fluidos. lo cual nos permite tener recuperaciones
adicionales en liquidos que van de 10 a 15%

A nivel de yacimiento, se combina la ley de Darcy con la ecuacién de
continuidad. lo cual nos permite derivar ecuaciones que 'conservan' la ma-
sa de cada uno de los constituyentes que conforman las fases, consideran-—
do para ello la existencia del equilibrio termodindmico entre las fases.

Al resolver numéricamente las ecuaciones anteriores se obtiene un modelo
que nos permite afectar simulaciones numericas del comportamiento del
yacimiento, involucrando el cambio de composicién de los fluidos median-
te un tratamiento multicomponente.

Un simulador composicional puede reproducir "cualquier" tipo de proceso
gque ocurra en el yacimiento, que sea sensible a la variacién de los flui-
dos que componen al yacimiento. La consistencia de los resultados se ve
afectado en la cercanfia del punto critico, en donde la composicién de
los fluidos tiende hacer igual a la composicidén critica, por lo que se de-
be cumplir gque el valor de la constante de equilidrio (K) se debe aproxi-
mar 1.0, a una presién cercana a la presién convergencia (en simuladores
composicionales la presién de convergencia es definida como la presién
de la mezcla en el punto critico). El uso de ecuaciones ajustadas
para reproducir 1os valores de la constante de equilibrio, presenta I1fmi-
taciones debido a las modificaciones que se tienen que realizar para algu-
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gunos componentes, sobre todoc para el metano y las fracciones pesadas. en
los pardmetros de dichas ecuaciones es necesaric eliminar posibles incon-
gsistencias implicitas en las cercanias del punte critico. Por otra parte
en la determinacién de las propiedades de los fluidos se hace usc de ecua-
ciones de estado debido a la gran diversidad de relaciones termodinami-
cas que se pueden generar con ellas, pero se debe observar que las ecua-
ciones de estado eligidas para este propésito deben representar de la
manera mds cercana posible el comportamiento general de los fluidos estu-~
diados.
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CONCLUSIONES ;

Este trabajo pretende remarcar la necesidad de comprender de lo que es
el equilibrio termodindmico y su fundamentacién teérica, y los antecenden-
tes de termodindmica empleados en ingeniertfa petrolera, resaltando con
ello que muchas de las aplicacidnes de estos conceptos se emplean sin un
conocimiento concreto sobre ellos, asfi como de sus implicaciones. como lo
que sucede con la regla de fases, estd nos permite tener una funda-
mentacidén del manejo de diagramas de fases o relaciones de equilibrio
P-V-T, asi como la wutilizacidén de los diagramas triangulares, muy utili-
zadas en estudios de recuperaciénes.

Con relacion a las ecuaciones de estado. se puede mencionar la exis-~
tencia de un conocimiento limitado de la gran diversidad de las ecuaciones
existentes (mds de cien actualmente) y como consecuencia de ello, el des-
conocimiento de como fueron desarrolladas, ocasionando serias limitaciones
de aplicacidén. Esto da lugar a que el estudio y analisis del comportamien-
to de éstas dentro de la industria petrolera se limite a unas cuantas. Por
otra parte se puede inferir la existencia de un uso indiscriminado de grd-
ficas o correlaciones sin tener un conocimiento de sus limitaciones. como
en la de Katz, que se desarrollé para representar el factor de compre-
sibilidad y que contiene un rango de error alrededor del 15%, teniéndose
como el caso anterior un error apreciable en las griéficas de la constante
de equilibrio, origindndose con eilo un uso indebido y por lo tantce un
desconocimiento parcial de los conceptos que maneja un ingenieroc asi como
de los elementos (ya sea grdficas u otro tipo) en que Se apoyan para Ssu
aplicacidn.

Como conclusién se puede decir que entre mas se conozca lo es el equi~
librio termodindmico, mads provecho se podrd obtener del petrdéleo y sus de-
rivados.
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"APENDICE A:

NOTAS COMPLEMENTARIAS DEL CAPITULO TRES

1) Uso de la ecuacién general termométrica;

La ecuacidén termométrica se expresa como:

t~to = A {w-wo)/81 Lo A.1

en donde A i = wi~wo ,siendeo wi uno de los puntos de referencia de w(pro-
piedad termométrica) el cual comunmente es referido al punto de ebulli-
cién del agua. wo es el punto restante de w, el cual tiene el valor "mas
bajo" de ambos, come se infiere los puntos de referencia utilizades en
las distintas escalas son distintos.

Consideremos el siguiente ejemplo; en una muestra de gas nitrégeno, so-
metido a una presién de 800 torr, se ha encontrado las siguientes datos:

Volumen *C *'F
{ml) ( temperatura )
24.87 | 100.0 } 212.0
20 | 27.0 | 80.6
18.200667 | 0.01 | 32.018
18.2 | 0.0 | 32.0
17.014815 | - 17.777 | 0.0
0.00 | - 273.16 | - 460.0

Utilizemos éstos datos para demostrar el uso de la ecuacién A.1:

a) En la escala celsius:

t~to = A (W-Wo)/ A1
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consideramos A= 100 ., wi™ Wioco
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Be“tiene-que;.

a.l) Al escoger el punto de ebull:c:én y el punto de congelacién del agua

se observa que ] ‘
£0°C) 100 (w=wa)/ (100 - ol + to
5i to=0 “C. entonces;

t(°C)= 100 (wWw-wo)/(Wioco — Wo) + 0°C  ....... A.2

Al sustituir, wo=18.2 ml, Wioco= 24.87 ml, tendremos que:

t("Cr= 100(20-18.2)/(24.87-18.2) + 0°C
= 26.986307 °C =27 *C

a.2) Al escoger el punto de ebullicidén y la temperatura corporal de un

b)

ser humano sano, se presenta la siguiente pauta:
t(*Cl= 73 (W-wWa>)/(Wioo — Wa») + 37°C

al sustituir wa>=20.666667 ml y Wi00~24.87 ml, tendremos que para;
w=20 ml, lo siguiente

t{"C)= 63 (20~20.666667)/(24.87-20.666667) + 37°C
® 27 *°C

Escala Fanhrenheit:
b.1 Al escoger la temperatura mas baja obtenida al mezclar NaCl y hie~
lo y adicionalmente al punto de ebullicién del agua, es decir los

puntos de referencia normales o preestablecidos para la escala Fanh-
renheit, la ecuacién A.1 se transforma al considerar que A=212, como:

L{*F)= 212 {Ww-wo)/{Wza1iz2 — Wo) + to

Al considerar to =0'F. se tiene que la ecuacidén anterior queda expre-~
sada como:

t("F)= 212 (w~wa)/(Waiz ~ Wo) + O°F
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’Si consideramos que Wo=17.014815 ml, wai== 24.87 ml, entonces al esco-
ger w= 20 ml se tiene que:

t(*F)= 212(20-17.014815)/(24.87-17.01815) + O°F
= 80.565794 °‘F = 80.6 °F

b.2) Al considerar los puntos de referencia “cldsicos" (puntos de la
escala celsius) se tiene que;

Lt(*F)= 180 (w-waz)/(Waiz — Waa) + 32 °F

al sustituir wa2=18.2ml, wai2= 24.87 ml, considerando w=20 ml se
tiene que;

t(*F)= 180 (20~ 18.2)/(24.87-18.2) + 32 °F
= 80.575 °'F
= 80.6 °F

Como se ha visto, al conocer el comportamiento de una propiedad termomé-
trica se puede calibrar y/o encontrar cualquier temperatura ,esto mediante
el uso adecuado de la ecuacién general termométrica: para usarla ‘“facil-
mente"” dicha ecuacién se ha dispuesto de puntos de referencia standard,
teniéndose en consecuencia la "duplicacién" de las escalas al disponer so-
lamente de "un punto de referencia".

De los puntos de referencia mas conocidos se tiene al punto triple del
agua ,el cual tiene un valor de 0.01 *C (273.16 K)

A continuacién se genera un ejemplo en donde se enfatiza la utilizacidn
de "Un punto de referencia". el punto restante va implicito al considerar-
lo como la temperatura mas baja posible esto es el cero absoluto, siguien-
do con el anflisis de nitrégeno, la ecuacién A.1l se transforma como:

£(°C)=273.16(W-W_av3.16)/(Wo.01 — W_27a.1e) —273.16 °C

51 We273.16"0 Ml ¥ Wo.o01 =18.200667 ml, se tendra, al considerar w=20 ml
1o siguiente ;
t(°C)= 273.15 (20-0)/(18.200667) — 273.16 °C
- 26.99 °C
= 27 °C




2) Propiedades termométricas mas comunes;

a)
b)
c)
d)
e)
f)

APEMDICE A

86

Las propiedades termométricas mas comunmente usadas en la normalizacién
de las escalas de temperaturas son las siguientes;

Expansién del volumen a presién constante.

Incremento de presidn en liquidos y gases a volumen constante.

Presién de vapor de liquidos.

Resistencia eléctrica de los metales.

La variacién de la F.E.M, (fuerza electromotriz).

Miscelaneos (diversos).

Punto de referencia

(temperatura)
Ebullicién del oxigeno | - 182.97
Ebullicién del azufre | 444,60
Fusién del zinc | 419.50
Fusién del antimonio } 630.50
Fusién de la plata | 960.80
Fusién del oro | 1063.00

Tabla A.1. Puntos de referencia medidos a presién atmosferica.



o

87

BIBLIOGRAFIA:

.- B.C Craft and M.F.Hawkins: "INGENIERIA APLICADA DE YACIMIENTOS PE-
TROLIFEROS", Editorial Tecnos, 1968.

.— Sylvian J. Pirson: "OIL RESERVOIR ENGINEERING", McGraw-Hill Book Com-
pany., Inc. 1958.

.~ Richard V. Hughes: "OIL PRPERTY VALUATION", Robert E. Krieger publis-
hing Company Huntington, 1978.

.~ L.P.Drake: "FUNDAMEMTALS OF RESERVOIR ENGINEERING", Elsevier Scienti-
fic Publishing Company, 1978.

.— R.L. McCOY: "MICROCOMPUTER PROGRAMS FOR PETROLEUM ENGINEERING, VOLUME
1: RESERVOIR ENGINEERING AND FORMATION EVALUATION", Gulf. Publishing
Company Book Division., 1983.

.- H.B.Crichlow: "MODERN RESERVOIR ENGINEERING: A SIMULATION APPROACH"
Prentica-Hall, Inc, 1977.

.~ James Coull and Edward B. Stuart: "EQUILIBRUIM THERMODYNAMICS", John
Wiley and Sons, Inc. 1964

.~ FPco. Garaicochea Y F. Samaniego Verduzco: "TEMAS SELECTOS SOBRE LA
CARACTERIZACION Y LA EXPLOTACION DE YACIMIENTOS CARBONATADOS", Cole-
gioc De Ingenieros Petroleros A.C.

.— W.D, MCcain: "THE PROPERTIES OF PETROLEUM FLUIDS"., Petroleum Publis-
hing Company. 1973.

.-M.B. Standing: "VOLUMETRIC AND PHASE BEHAVIOR OF OIL FIELD HIDROCAR-
BON SYSTEMS", Reinhold Publishing Corporation, 1952.

.~AMIX et.al.: "“PETROLEUM RESERVOIR ENGINEERING", McGRAW-HILL Book Com-
pany. Inc.

.— F.W. Cole: "RESERVOIR ENGINEERIG MANUAL", Gulf. Publishing Company
Book Division, 1969.

.- R. Jacoby and L. Yarboroug: “RESERVOIR FLUIDS AND THEIR USES", IND.
ENG. CHEM. Vol1.59, OCT 1967.

.— Norman J. Clark: "ADJUSTING OIL SAMPLE DATA FOR RESERVOIR STUDIES",
JPT. Feb 1962.



88

14a.~Norman J. Clark: "SAMPLING AND TESTING GAS RESERVOIR SAMPLES", JPT.

March 1962.

14b.-Norman J. Clark: "THEORICAL ASPECTS OF OIL AND GAS EQUILIBRIUM CALCU-~

LATIONS", JPT. April 1962.

i4c.~Norman J. Clark: “PRACTICAL APPLICATIONS OF OIL AND GAS EQUILIBRIUM

15,

16.

1?7.

i8.

19

20,

21

22

23

29,

25

CALCULATIONS" . JPT. May 1962.

- W.M. Brumment et.al. :“RESERVOIR DESCRIPTION BY SIMULATION AT SACROC
A CASE HISTORY", JPT. Oct 1979.

— Keith H. Coats: "SIMULATION OF GAS CONDENSATE RESERVOIR PERFORMANCE".
JPT. Oct 1885.

- A.G. Schilijer: "SIMULATION OF COMPOSITIONAL PROCESSES: THE USE OF
PSEUDOCOMPONENTS IN EQUATION OF STATE CALCULATIONS"., SPE Resrveir,
Engineering. Septs 1986.

- K.H. Coats and G.T. Smart: “APPLICATION OF A REGRESSION BASED EOS PVT
PROGRAM TO LABORATORY DATA", SPE Reservoir Engineering. May 1986.

.— C.R. Dodson and E.H. Mayer: "APPLICATIONS OF LABORATORY PVT DATA TO

RESERVOIR ENGINEERING PROBLEMS". TRAS AIME. Vol.198, 1953.

-P.L.Mosses: "ENGINEERING APLICATONS OF PHASE BEHAVIOR OF CRUDE OIL AND
CONDENSATE SYSTEMS", JPT, July 1986. ’

.~K. GLOWARCKI: "DISCUSSINN OF ENGINEERING APLICATONS OF PHASE BEHAVIOR

OF CRUDE OIL AND CONDENSATE SYSTEMS", JPT. June 198S.

.-G.H. Wnhitson and Stein B. Torp: "EVALUATING CONSTANT-VOLUME DEPLETICN

DATA",JPT. May 1983.

.~C.H. Cronquist: "DIMENSIONLESS PVT BEHAVIOR OF GULF COAST RESERVOIR

QILs", JPT, May 1973.

~K.H. Kilgren: "PHASE BEHAVIOR OF A HIGH~PRESSURE CONDENSATEM RESERVOIR
FLUID". JPT. August 1966.

1 4
.~Don Garies: "RECONCILIATION OF OQUR PHASE ~BEHAVIOR CONCEPT WITH THE

OBSERVED PATTERN OF NATURAL HIDRICARBON OCCURENCE", SPE 3151.



26.

27.

28.

29.

31

32.
33.
34.

35.

36.

37.

38.

39.

89

-A.B.Cook et al. : "SPECIAL COSIDERATIONS IN PREDICTING RESERVOIR PER-
FORMANCE: OGF HIGHLY VOLATILE TYPE OIL RESERVOIRS", TRANS AIME., Vol.
192, 1951.

-L.R. Smith et al. : "EQUILIBRIUM REVASPORIZATION OF RETROGRTADE CON-
DENSATE BY DRY GAS INJECTION", SPEJ. March 1968.

-B.H. Sage et al. : "VOLUMETRIC BEHAVIOR OF OIL AND GAS FROM A LOUISTIA-
NA FIELD 1". TRANS AIME, Vol. 189, 1950.

-B.H. Sage et al. : "VOLUMETRIC BEHAVIOR OF OIL AND GAS FROM A LOUISIA-~
NA FIELD II", TRANS.AIME, Vol.195, 1951.

.~F.H. Allen et al. : "PERFORMANCE CHARACTERISTICS OF A VOLUMETRIC CON-

DENSATE RESERVOIR", TRANS AIME, Vo!l.189,1950.

.~Barnett F. Dodge: " CHEMICAL ENGINEERING THERMODYNAMICS".MKc¢ Graw Hill

Book Company, Inc, 1944,
~Mark W. ZemansKky: “CALOR Y TERMODINAMICA, Editorial Aguilar, 1964.
-"ENCICLOPEDIA DE LA CIENCIA Y DE LA TECNICA", Ediciones DANEA., 1977.

~-E.1 Organick et al. : "PREDICTION OF SATURATION PRESSURES FOR CONDEN-
SATE-GAS AND VOLATILE-OCIL MIXTURES", TRANS AIME, Vol.195, 1952.

~Harvey T. Kennedy: "“BUBBLE FORMATION IN SUPERSATURATED HYDROCARBON
MIXTURES", TRANS AIME, Vol. 195, 1952.

~M. J. Rzasa: "THE COEXISTENCE OF LIQUID AND VAPOR PHASES AT PRESSURES
ABOVE 10,000 PSI", TRANS AIME, Vol.189, 1950.

~-R.H.Jacoby: "EQUILIBRIUM VAPORIZATION RATIOS FOR NITROGEN METHANE
CARBON DIOXIDE,ETHANE AND HYDROGEN SULFIDE IN ABSORBER OIL-NATURAL GAS
AND CRUDE OIL-NATURAL GAS SYSTEMS"”, TRANS AIME, Vol.195, 1952.

~0.L. Culberson: “PHASE EQUILIBRIA IN HYDROCARBON-WATER SYSTEMS IV-VA_
POR-LIQUID EQUILIBRIUM CONSTANTS IN THE METHANE-WATER AND ETHANE-WATER
SYSTEMS". TRANS AIME., Vol. 192, 1952,

-J.W. wWatts: "A COMPOSITIONAL FORMULATION OF THE PRESURE AND SATURA-
TION EQUATIONS", SPE Reservoir Engineering, May 1986.



40.

41

42.

43

44,

45

46.

47

48.

49

50.

51

52.
53.

S0

- J.A Langhoff and C.H. Wu: "CALCULATION OF HIGH-TEMPERATURE CRUDE OIL/
VAPOR SEPARATION USING SIMULATED DISTILLATION DATA'", SPE Reservoir
Engineering., Sept 1986.

.-R.H.Jacoby and V.J. Berry, JR: "A METHOD FOR PREDICTING DEPLETION PER-

FORMANCE OF A RESERVOIR PRODUCING VOLATILE CRUDE OIL". TRANS AIME.
Vol. 210, 1957.

-F.0 Reudelhuber: “A COMPOSITIONAL MATERIAL BALANCE  METHOD FOR
PREDICTION FROM VOLATILE OIL DEPLETION DRIVE RESERVOIR". TRANS AIME,
Vol.210, 1957.

.—E.P.Burtchaell: "RESERVOIR PERFORMANCE OF A HIGH RELIEF POOL".T.P.2645

.1949.

-J.R.Welker and D.D.Dunlop: "PHYSICAL PROPERTIES OF CARBONATED OILS",
TRANS AIME, 1963

.~R.B. Grieves and George Thodos: "THE CRICONDENTHERM AND CRICONDENBAR

TEMPERATURES OF MULTICOMPONENT HYDROCARBON MIXTURES", SPEJ. Dec 1963.

-J.L.Basbush: "A METHOD TO DETERMINE K-VALUES FROM LABORATORY DATA
AND ITS APPLICATIONS". SPE 10127.

.~G.R. Chopin: "CHEMISTRY". General Learning Corporation, 1970.

-Van Ness and Abbott: "CLASSICAL THERMODYNAMICS OF ELECTROLYTE SOLUTION
WITH APPLICATIONS TO PHASE EQUILIBRIA", McGraw Hill Chemical Series,
1982

.~-Mark y Prutton: “FUNADAMENTOS DE FISICIQUIMICA", Limusa-Wiley.

-Moreno Molina L. F. : "COMPARACION DE 30 ECUACIONES DE ESTADO PARA
PREDECIR PROPIEDADES DE SUSTANCIAS PURAS Y DE MEZCLAS", Tesis UNAM Mé-
xico, 1984.

.-Reid R.C.: "THE PROPERTIES OF GASES AND LIQUIDS'", McGraw Hill Company.

1986.
-F.D. Ferdusen: "“THE PHASE RULE". Butterworths and Co.. London, 1966.

-Eduard Hdla: "VAPOR-LIQUID EQUILIBRIUM DATA AT NORMAL PRESSURES", Per-
gamon Press.



54.

55

56.

57.
58.
59.

91

-L.X Nghiem and Y.K.: "APPROXIMATE FLAH CALCULATIONS FOR EQUATION OF
STATE". SPE 13517.

.~Society of Petroleum Enginneers: SPE REPRINT NO.15

~A. Reyes Chumacero “TERMODINAMICA FENOMENOLOGICA EN SISTEMAS CERRADOS
Y ABIERTOS", Trillas 1976.

-Lewis and Randall: "THERMODYNAMICS", McGraw Hill Company. 1923.
~-V.M. Faires: "THERMODYNAMICS", The MacMillan Co., 1957,

-J.E Ricci: "THE PHASE RULE AND HETEROGENEUS EQUILIBRIUM", McGraw Hill
Company, 1957.



	Portada
	Índice
	Resumen
	Capítulo I. Introducción
	Capítulo II. Implicaciones del uso de la Regla de Fases de GIBBS en el Comportamiento de Fases
	Capítulo III. Descripción General de las Ecuaciones de Estado
	Capítulo IV. Equilibrio Termodinámico Líquido-gas
	Capítulo V. Consideraciones Teóricas de Aplicación
	Conclusiones
	Bibliografía



